Руководство к лабораторно-практическим занятиям по общей и неорганической химии. Ч. 1 by Кунцевич, З. С. & Горбатов, В. В.
М И НИСТЕРСТВО ЗДРАВООХРАНЕНИЯ РЕСПУ БЛИКИ БЕЛАРУСЬ 
ВИТЕБСКИЙ ГОСУДАРСТВЕННЫЙ МЕДИЦИНСКИЙ УНИВЕРСИТЕТ
РУКОВОДСТВО
к лабораторно-практическим занятиям 
ПО ОБЩЕЙ и НЕОРГАНИЧЕСКОЙ ХИМИИ
для студентов 1 курса 
фармацевтического факультета
(ЧАСТЬ 1)
Витебск -  2004
УДК 54(07W  
ЬКК 24 1*14- 
К 91
Рецензенты:
зав. кафедрой аналитической и токсикологической химии ВГМУ, 
профессор А.И.Жебентяев;
зав. кафедрой общей, клинической биохимии ВГМУ, профессор 
Н.Ю.Коневалова.
К 91 Руководство к лабораторно-практическим замятиям по общей и неорга­
нической химии для студентов фармацевтических факультетов. -  Витебск, 
ВГМУ, 2004. -С.80.
Руководство к лабораторно-практическим занятиям по общей и неорганической химии 
составлено в соответствии с типовой учебной программой по общей и неорганической химии 
для студентов фармацевтического факультета высших медицинских учебных заведений.
7 О
Кунцевич З.С.. Горбатов В.В.
УДК 54(076.5) 
ББК 24.U73
Кунцевич З.С., Горбатов В В., 2004 
Витебский государственный
медицинский университет, 2004
О Г Л А В Л Е Н И Е
Предисловие.............................................................................................. 4
Цель и задачи курса.................................................. ..............................  5
Учебная литература................................................. ............................... 5
Правила работы и поведения в учебной химической лаборатории... 6
Меры безопасности при работе в лаборатории.................................... 7
Ведение лабораторного журнала............................................................ 8
Примерная схема оформления лабораторной работы (УИРС).........  8
Рекомендации студентам при подготовке к занятию .........................  9
Занятие №1. Введение в практикум.
Очистка и определение констант химических соединений................  10
Занятие №2. Основные понятия и законы химии. Закон эквивалентов.
Определение молярной массы эквивалента металла...........................  14
Занятие №3. Энергетика и направление химических реакций .. 18
Занятие №4. Скорость химических реакций.............................  22
Занятие №5. Химическое равновесие.........................................  27
Занятие №6. Энергетика, направление и скорость химических реак­
ций. (Контрольная работа № 1)...............................................................  31
Занятие №7. Растворы. Способы выражения концентрации раство­
ров. Приготовление раствора заданной концентрации и её определение..32 
Занятие №8. Коллигативные свойства растворов.
Электролитическая диссоциация...................................................  36
Занятие №9. Ионные равновесия и реакции в растворах
электролитов, гидролиз............................................................................. 41
Занятие №10. Реакции с переносом электронов.........................  47
Занятие №11. Учение о растворах и реакции с переносом электронов.
(Контрольная работа)..................................................................... 52
Занятие №12. Строение электронных оболочек атомов........... 53
Занятие №13. Периодический закон и периодическая система
элементов..........................    55
Занятие №14. Природа химической связи и строение химических
соединений.................................................................................................  58
Занятие №15. Природа химической связи и строение химических
соединений (продолжение)...................................................................... 60
Занятие № 16. Комплексные соединения....................................  63
Занятие №17. Заключительное практическое занятие (зачетное).. 71
Программные вопросы по общей и неорганической химии 
для экзамена............................................................................. 72
4П Р Е Д И С Л О В И Е
Настоящее руководство составлено с учетом учебной программы по 
общей и неорганической химии для студентов фармацевтического факуль­
тета и предназначено для оказания помощи студентам в самоподготовке к 
учебным занятиям и выполнении лабораторных работ.
В руководство к лабораторно-практическим занятиям включены: 
методические разработки к каждому занятию; основные правила работы и 
меры безопасности при работе в химической лаборатории; литература для 
подготовки к занятию; рекомендации по оформлению протокола выполне­
ния лабораторной учебно-исследовательской работы (УИРС); вопросы для 
самоконтроля подготовленности к занятию.
Методические указания и рекомендации к каждому занятию знако­
мят студентов: с темой и целью занятия, обоснованием значимости темы 
для студента-провизора, программными вопросами и заданиями для само­
подготовки с указанием литературы. В руководстве приведены методиче­
ские разработки по выполнению лабораторных учебно-исследовательских 
работ (УИРС).
ЦЕЛЬ и ЗАДАЧИ КУРСА
Формирование и развитие у студентов системных знаний качест­
венного и количественного прогнозирования продуктов химического 
взаимодействия неорганических веществ, используемых в фармации; вы­
работка умений и навыков применения теоретических положений и экспе­
риментальных методов химии при изучении последующих химических и 
специальных дисциплин, а также в профессиональной деятельности прови­
зора.
УЧЕБНАЯ ЛИТЕРАТУРА
ОСНОВНАЯ:
1. Ахметов Н.С. Общая и неорганическая химия. М.: Высш. шк., 
1981, 1986.
2. Общая химия. Биофизическая химия. Химия биогенных элемен­
тов. Учеб, для мед. спец.вузов /Ю.А.Ершов, В.А.Попков, А.С.Берлянд и 
др.; Под ред. Ю.А.Ершова. -  М: Высш. шк., 1993 и последующие издания.
3. Глинка Н.Л. Общая химия. М.: Высш. шк., 1980 и последующие 
издания.
4. Романцева Л.М., Лещинская З.Л., Суханова В.А. Сборник задач и 
упражнений по общей химии. Учебное пособие для вузов. -  М.: Высш. 
шк., 1980, 1991.
5. Васильева З.Г., Грановская А.А., Таперова А.А. Лабораторные ра­
боты по общей и неорганической химии. Ленинград.: Химия, 1986.
6. Курс лекций по общей и неорганической химии (для студентов 
фармацевтического факультета). /Горбатов В.В./ - Витебск, ВГМУ, 2001.
7. • Курс лекций по неорганической химии. /3.С.Кунцевич,. 
В.В.Горбатов/-  Витебск, ВГМУ, 2002. -  161с.
ДОПОЛНИТЕЛЬНАЯ
8. Карапетьянц М.Х., Дракин С.И. Общая и неорганическая химия. 
М.: Химия, 1981.
9. Свиридов В.В., Попкович Г.А./Васильева Г.И. Задачи, вопросы и 
упражнения по общей и неорганической химии. Минск.: Изд-во БГУ, 1982.
10. Глинка Н.Л. Задачи и упражнения по общей химии. Ленинград.: 
Химия, 1983 и последующие издания.
ПРАВИЛА РАБОТЫ
И ПОВЕДЕНИЯ В УЧЕБНОЙ ХИМИЧЕСКОЙ ЛАБОРАТОРИИ
1. Каждый студент обязан приходить в лабораторию за 4-5 минут до 
начала занятия.
2. За каждым студентом в лаборатории закрепляется рабочее место, 
которое должно содержаться в порядке и не загромождаться посторонними 
предметами. Каждый студент должен иметь для работы в лаборатории ха­
лат и шапочку.
3. Перед каждой лабораторной работой необходимо изучить отно­
сящийся к этой теме теоретический материал. Практическую работу мож­
но начинать после тщательного изучения методики ее выполнения.
4. За чистоту и порядок на рабочем месте отвечает студент, а в ла­
боратории -  дежурный студент. Дежурный студент принимает рабочие 
места у студентов, которые выполнили лабораторную работу.
5. Каждый студент должен знать, где находятся водопроводные 
краны, аптечка, средства тушения огня и уметь ими пользоваться.
6. В процессе работы необходимо содержать рабочее место в чисто­
те. Весь мусор, образующийся при работе (обрывки бумаги, спички и пр.), 
тотчас же отправлять в емкость для мусора. Ничего не бросать на пол и в 
раковину. Случайно пролитые на стол или пол реактивы убирать немед­
ленно.
7. Необходимо экономно расходовать реактивы. Неизрасходован­
ные или взятые в избытке реактивы нельзя сливать или ссыпать обратно в 
склянки.
8. Запрещается уносить приборы и реактивы общего пользования на 
свое рабочее место. Каждый предмет или реактив необходимо ставить на 
место после пользования им.
9. Нельзя путать пробки от склянок, пипетки и цилиндры для взятия 
различных реактивов.
10. Концентрированные кислоты и щелочи ни в коем случае не выливать в ра­
ковину. Для этого под тягой есть специальные склянки для слива
11. Все работы с вредными веществами нужно проводить в вытяж­
ном шкафу.
12. По окончании работы необходимо вымыть посуду, поставить 
реактивы на свои места, убрать свое рабочее место, закрыть водопровод­
ные краны, выключить электроприборы.
13. Во время работы в лаборатории необходимо соблюдать тишину, 
запрещается есть и заниматься посторонними делами.
14. Результаты выполнения лабораторной работы студент обязан 
записывать в специальную тетрадь -  лабораторный журнал. Записи в лабо­
раторном журнале должны кратко и четко описывать основную идею ра­
боты, используемые приборы и реактивы, уравнения реакций и процессов, 
выводы.
7МЕРЫ БЕЗОПАСНОСТИ ПРИ РАБОТЕ 
В ХИМИЧЕСКОЙ ЛАБОРАТОРИИ
При работе в лаборатории необходимо быть особенно внимательны­
ми и соблюдать исключительную осторожность. Недостаточное знакомст­
во с приборами и недостаточное знание свойств веществ или небрежность 
в работе может повлечь за собой несчастные случаи (повреждение глаз, 
кожи рук и лица, слизистых оболочек носа, горла и органов дыхания, поре­
зы и т.д.). Каждый студент должен соблюдать следующие меры безопасно­
сти при работе в лаборатории:
Сконцентрированные растворы кислот, щелочей и летучих ве­
ществ выставляются в вытяжном шкафу и переносить их на ра­
бочее место нельзя!
2. Все опыты с концентрированными кислотами, неприятно пахну­
щими и вредными веществами (сероводород, хлор, конц. азотная 
кислота, серная кислота и др.) выполняются в вытяжном шкафу.
3. Нельзя брать вещества руками и пробовать их на вкус. Нюхать 
вещества следует осторожно, держа склянку или пробирку на 
расстоянии, направляя движением руки воздух от отверстия со­
суда к носу и, не вдыхая, понюхать вещество.
4. При наливании реактивов не наклоняться над отверстием сосуда 
во избежании попадания брызг на лицо и одежду.
5. При нагревании растворов не направлять пробирку отверстием 
на себя и других студентов, находящихся рядом. Пробирку дер­
жать в наклонном положении, при этом нагревание идет более 
равномерно.
6. Опыты с летучими и легко воспламеняющимися веществами не­
обходимо проводить вдали от огня и по возможности в вытяжном 
шкафу.
7. На открытом огне можно нагревать вещества, находящиеся толь­
ко в пробирках, круглодонных колбах или же в специальной 
фарфоровой посуде (выпарительные чашки, тигли); стаканы, 
плоскодонные колбы можно нагревать только на асбестовой сет­
ке.
8. Не ставить горячие чашки или тигли прямо на стол или основа­
ние штатива, а ставить их только на асбестовую сетку или кера­
мическую плитку.
9. Выпаривание растворов проводить в фарфоровой чашке, прока­
ливание сухих веществ - в тигле, при этом чашку и тигель поме­
щать на кольцо штатива. Не вливать воду в накаленную чашку 
или тигель, они могут лопнуть.
10. Стеклянную посуду (пробирки, колбы) с горячей водой или рас­
твором можно охлаждать в струе холодной воды под краном, при
8этом струя воды должна омывать только ту часть сосуда, которая 
заполнена жидкостью.
11. При разбавлении концентрированных кислот, особенно серной, 
следует кислоту вливать в воду, а не наоборот. Склянку держать 
дальше от лица.
12. При всех несчастньк случаях немедленно обращайтесь к препода­
вателю. При легких ожогах растворами кислот и щелочей, порезах 
пальцев пользуйтесь аптечкой лаборатории. При более серьезных 
несчастных случаях обращайтесь за врачебной помощью.
ВЕДЕНИЕ ЛАБОРАТОРНОГО ЖУРНАЛА
Лабораторный журнал - это отчет студента о выполненной учебно­
исследовательской работе (УИРС). Ведение его является обязательным.
Каждый студент ведет лабораторный журнал, где описывается ход 
выполнения и результаты экспериментальной работы.
Запись в журнале ведется только чернилами, рисунки выполняются 
карандашом. В зависимости от того, как ведутся записи в лабораторном 
журнале, можно судить об отношении студента к работе и к качеству ее 
выполнения.
Каждую работу следует начинать с новой страницы. На страницах 
тетради следует оставлять поля для расчетов, дополнительных замечаний и 
т.п. Студент должен научиться применять для своих записей собственные 
и точные формулировки, объяснять результаты эксперимента и делать 
выводы.
ПРИМЕРНАЯ СХЕМА ОФОРМЛЕНИЯ 
ЛАБОРАТОРНОЙ РАБОТЫ (УИРС)
1. Дата выполнения.
2. Номер и название учебно-исследовательской работы.
3. Цель работы.
4. Номер и название опыта.
5. Ход работы (краткое перечисление последовательных операций 
1, 2, 3, ..., необходимых для выполнения работы).
6. Приводится химизм реакций (молекулярные и ионные уравнения 
реакций).
7. Вывод, в котором отражается достижение цели данного опыта. 
Примечание:
1) протокол (отчет) лабораторной работы по пунктам 1-5 составляется 
дома накануне занятия и является частью домашнего задания.
92) на занятии студенты выполняют эксперимент, заполняют пункты 
6-7.
Каждая работа, выполненная студентом, защищается у преподавателя.
Защита заключается в ответах на вопросы, связанные с принципом 
выполненной работы, сущностью наблюдаемых явлений и полученных ре­
зультатов.
Работа считается выполненной, если она защищена студентом и 
подписана преподавателем.
РЕКОМЕНДАЦИИ СТУДЕНТАМ 
ПРИ САМОПОДГОТОВКЕ К ЗАНЯТИЮ
1. Ознакомьтесь с названием, значимостью и целями данного занятия.
2. Изучите программные вопросы, используя при этом конспект 
лекций и рекомендуемую литературу, и выполните упражнения и задачи 
для закрепления теоретического материала.
3. Подготовьтесь к выполнению на занятии лабораторной работы.
4. Проверьте уровень своей домашней подготовки по вопросам для 
самоконтроля.
ID
ЗАНЯТИЕ№1
ТЕМА: Введение в практикум.
Очистка и определение констант химических соединений.
Цели занятия:
1. Проверка исходного уровня знаний студентов по химии, уяснение 
учебных целей и задач лабораторных и практических занятий и основ­
ных требований техники безопасности при работе в химической лабо­
ратории.
2. Знакомство с основным оборудованием химической лаборатории, хи­
мической посудой и реактивами и основными правилами их использо­
вания.
3. Формирование представлений об основных методах очистки химиче­
ских соединений.
4. Приобретение практических навыков очистки твердого вещества мето­
дом перекристаллизации и измерения его температуры плавления как 
способа контроля за качеством очистки.
5. Формирование навыков о завершении занятия, обработки эксперимен­
тальных данных, составлении отчета.
К занятию необходимо:
1. ОЗНАКОМИТЬСЯ с правилами работы и техники безопасности 
работы в химической лаборатории, целями и задачами курса; рекоменда­
циями кафедры по подготовке к занятиям и требованиями по оформлению 
отчета о выполненной лабораторной работе.
2. ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы: чистота химиче­
ских веществ. Условные обозначения степени чистоты -  квалификация 
веществ по чистоте. Научные основы оценки содержания примесей.
Методы очистки химических веществ. Очистка веществ фильтрова­
нием, перегонкой, перекристаллизацией, возгонкой, высаливанием. Кон­
троль за качеством очистки веществ по их физическим константам.
Обработка результатов наблюдений и измерений.
3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Очистка и определение констант химических 
соединений».
ЛИТЕРАТУРА:
[1] Васильева З.Г. и др. «Лабораторные работы по общей и неорга­
нической химии», 1986 г., главы 1,2, с.9-29;
[2] Руководство к лабораторно-практическим занятиям по общей и 
неорганической химии.
Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию:
1. Каковы особенности работы со стеклянными приборами и химической 
посудой?
2. Каким образом удаляются механические загрязнения из пробирок, ко­
торые не отмываются водой?
3. Почему концентрированные растворы кислот и щелочей нельзя выли­
вать в раковины, а собирают в специальные склянки для слива?
4. Куда сливают растворы соединений серебра, свинца, ртути и других 
ядовитых или дорогостоящих веществ после проведения с ними рабо­
ты?
5. Почему концентрированные растворы азотной и серной кислот, аммиа­
ка, сероводородную и хлорную воду выставляют для проведения опы­
тов в вытяжном шкафу, а не на рабочих местах?
6. Какие меры первой помощи нужно оказать при попадании на кожу рас­
твора: а) кислоты, б) щелочи?
7. Каким образом можно разбавлять водой концентрированный водный 
раствор серной кислоты?
8. Каким образом нагревают в пробирке на огне спиртовки раствор, нахо­
дящийся в равновесии с осадком растворяемого вещества?
9. В каких случаях для нагревания применяют водяную баню?
10. Почему для фильтрования лучше использовать складчатый фильтр?
11. Можно ли использовать перекристаллизацию как метод очистки:
а) медного купороса, содержащего небольшое количество сульфата ка­
лия;
б) медного купороса от кристаллизационной воды;
в) твердого сульфата цинка от песка?
12. Предложите наиболее целесообразный и подходящий способ очистки:
а) твердого К2Сг207, содержащего в качестве примеси небольшое коли­
чество NaOH;
б) твердого сульфата калия, содержащего небольшое количество песка;
в) воды от жидкого метанола;
г) воды от растворенного в ней твердого NaCl.
Учебно-исследовательская работа (УИРС):
«Очистка химических соединений»
Опыт 1. Очистка воды, содержащей механические примеси, 
фильтрованием.
Выполнение работы:
В химический стакан налить 400-500 мл водопроводной воды и вне­
сти в неё 2-3 г измельченного мела. Раствор размешать стеклянной палоч­
кой, приготовить складчатый фильтр, соответствующий размеру воронки.
Для его изготовления взять готовый или 
вырезать из фильтровальной бумаги круг­
лый фильтр, сложить его пополам, после 
чего складывать по радиусу с центром в се­
редине линии перегиба круга то в одну, то в 
другую сторону. Полученную сложенную 
конусообразную гармонику вложить в стек­
лянную воронку и обрезать широкую сто­
рону фильтра ножницами с таким расчетом, 
чтобы края фильтра были на 3-5 мм ниже 
края воронки. После этого развернуть мно­
гогранный складчатый фильтр и опустить 
его в воронку, находящуюся в кольце штатива. Подставить под воронку 
пустой стакан так, чтобы конец воронки касался стенки стакана и находил­
ся на 2-3 см ниже края стакана. Приготовленную для фильтрования воду 
осторожно, по стеклянной палочке сливать в фильтр (рис. 1), следя за тем, 
чтобы уровень жидкости в воронке был ниже краев фильтра на 4-5 мм.
В лабораторном журнале описать проделанный опыт, зарисовать 
прибор и сделать вывод.
Опыт 2. Перекриталлизация твердого вещества.
Для процессов перекристаллизации большое значение имеет пра­
вильный выбор растворителя. Очищаемое вещество должно плохо раство­
ряться в выбранном растворителе на холоду и хорошо при нагревании; 
примеси должны либо обладать более хорошей растворимостью в холод­
ном растворителе, либо плохой -  в горячем. Кроме того, растворитель не 
должен реагировать с перекристаллизуемым веществом, должен способст­
вовать образованию устойчивых кристаллов и легко удаляться с поверхно­
сти кристаллов при отмывании и высушивании.
В пробирку кончиком шпателя насыпьте немного вещества (сульфат 
меди, бензойная кислота, нитрат натрия). Затем добавьте из капельницы 5- 
7 капель дистиллированной воды и перемешайте. При этом раствор дол-
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жен быть пересыщенным, то есть часть вещества должна быть в осадке 
(иначе никакой перекристаллизация вещества не будет происходить). Если 
вещество при перемешивании растворилось полностью при комнатной 
температуре, то необходимо доварить ещё немного исходного вещества 
(до образования осадка при перемешивании), затем пробирку с получен­
ным пересыщенным раствором закрепите в пробиркодержателе и нагрейте 
на спиртовке до полного растворения осадка. При неумелом и сильном на­
гревании пробирки с раствором жидкость быстро вскипает и может вы­
плеснуться из пробирки, поэтому нагревайте осторожно, направив пробир­
ку от себя вперед. Лучше держать пробирку не в пламени спиртовки, а 
около него.
Когда вещество при нагревании полностью растворится, нагрев пре­
кратите и пробирку с полученным раствором охладите в холодной воде 
(под водопроводным краном). При этом выпадают кристаллы. При быст­
ром охлаждении получаются мелкие кристаллы очищаемого вещества, а 
при медленном охлаждении -  крупные. Некоторые вещества очень трудно 
кристаллизуются даже при сильном охлаждении раствора. Это явление 
чаще всего связано с очень медленным ростом кристаллов или очень мед­
ленным образованием центров кристаллизации. Кристаллизацию можно 
ускорить, если потереть стеклянной полочкой стенки пробирки с раство­
ром при охлаждении. Когда кристаллизация закончится, полученные кри­
сталлы отделите от раствора фильтрованием при обычном давлении (при 
этом кристаллы из пробирки можно перенести на фильтр стеклянной па­
лочкой). Приемником при фильтровании может служить пустая пробирка, 
колба или стакан. После окончания фильтрования удалите фильтр с кри­
сталлов и высушите кристаллы между листами фильтровальной бумаги до 
полного удаления влаги.
Чистоту полученного при кристаллизации вещества определяют по 
температуре его плавления после высушивания. Если вещество плавится 
при более низкой температуре, чем указано в справочнике, то повторяют 
перекристаллизацию до тех пор, пока не получают вещество с указанной 
температурой плавления.
В лабораторном журнале опишите проделанную работу, зарисуйте 
прибор и сделайте вывод. Полученное после перекристаллизации вещество 
сдайте лаборанту.
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ЗАНЯТИЕ №2
Тема: Основные понятия и законы химии. Закон эквивалентов. 
Определение молярной массы эквивалента металла.
Цели занятия:
1. Систематизация и углубление знаний об основных понятиях и законах 
химии, закрепление умений выполнять расчеты и решать задачи, ис­
пользуя основные законы химии.
2. Формирование и углубление знаний об эквиваленте, молярной массе 
эквивалента веществ и законе эквивалентов.
3. Развитие умений выполнять расчеты и решать задачи с использованием 
закона эквивалентов.
4. Приобретение практических навыков экспериментального определения 
молярной массы эквивалента неизвестного металла, освоение расчет­
ных формул для её вычисления на основании полученных эксперимен­
тальных данных.
5. Закрепление навыков работы в химической лаборатории со стеклянны­
ми приборами и химической посудой, а также с концентрированным 
раствором кислоты.
К занятию необходимо:
1. ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы: Определение поня­
тий: вещество, химический элемент, атом, молекула, простое вещество, 
сложное вещество; масса атома, атомная масса, масса молекулы, молеку­
лярная масса, молярная масса, моль. Количественная и качественная ин­
формация, содержащаяся в химических формулах и уравнениях. Расчеты 
количеств и масс реагирующих и образующихся веществ в реакциях. Зако­
ны сохранения массы и энергии как количественное выражение неуничто­
жимое™ движения и материи, их применение в химии. Закон постоянства 
состава и его современная трактовка. Соединения переменного состава. 
Закон Авогадро и закон объемных соотношений. Парциальное давление 
газа и закон Дальтона. Уравнение состояния идеального газа Клапейрона- 
Менделеева и его применение для определения молярных масс газообраз­
ных веществ. Определение молярных масс веществ.
Эквивалент. Закон эквивалентов. Определение молярной массы эк­
вивалента элемента, простых и сложных веществ. Определение молярной 
массы эквивалента веществ в реакциях. Классификация и номенклатура 
основных классов неорганических веществ.
2. РЕШИТЬ ЗАДАЧИ №6-9 (см. Вопросы для самоконтроля).
3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Определение молярной массы эквивалента ме­
талла».
ЛИТЕРАТУРА:
[1] Глинка Н.Л. «Общая химия», 1980-88 гг., гл. 1, §12-16;
[2] Романцева Л.М. и др. «Сборник задач и упражнений по общей 
химии», 1991 г., раздел 2, §11-12 или за 1980 г., раздел 2, §11-12;
[3] Васильева З.Г. и др. «Лабораторные работы по общей и неорга­
нической химии», 1986 г., гл.З, работа 5.
Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию:
1. Какие объемы займут при нормальных условиях массы одного 
моль эквивалента кислорода 0 2, одного моль эквивалента водорода Н2 и 
0,25 моль эквивалента хлора С12?
2. Для какого металла молярная масса эквивалента численно равна 
его атомной массе: Al, Na, Ca, К, Zn, Fe, Ag? Объяснить.
3. Сравнить молярные массы эквивалента хрома в его оксидах: СЮ, 
Сг20 3 и СЮ3. Одинаково ли значение этой величины в оксидах хрома?
4. Выразить значение молярной массы эквивалента через молярную 
массу следующих веществ: НР03, Н3Р04, Н4Р20 7, КОН, Fe(OH)2, Fe(OH)3, 
AI2(S04)3, K2Cr20 7.
5. Вычислить молярную массу эквивалента серной кислоты в реак­
циях обмена, в результате которых образуются:
а) сульфат калия;
б) сульфат алюминия;
в) гидросульфат калия.
6. Вычислить молярную массу эквивалента фосфорной кислоты, уча­
ствующей в следующих реакциях:
а) ЗКОН + Н3Р04 = К3Р04 + ЗН20;
б) 2КОН + Н3Р04 = К2НР04 + 2Н20;
в) Са(ОН)2 + 2Н3Р04 = Са(Н2Р04)2 + 2НЮ
г) ЗСа(ОН)2 + Н3Р04 = (СаОН)3Р04 + ЗН20.
7. При нагревании 20,06 • 10'3 кг металла было получено 21,66 ■ 10'3кг 
оксида металла. Определите молярную массу эквивалента металла, если 
молярная масса эквивалента кислорода равна 8 г/моль (Ответ: 
100,3г/моль).
8. На нейтрализацию 0,942 • 10" кг фосфористой кислоты Н3Р03 из­
расходовано
1,288 • 10'3 кг КОН. Вычислить молярную массу эквивалента фосфористой 
кислоты (Ответ: 41 г/моль).
9. Вычислить молярную массу эквивалента цинка, если 0,584 • 10" кг 
его вытеснили из соляной кислоты 219 ■ 10'3 литра водорода, измеренного 
при температуре 290 К и давлении 98 642 Па. (Ответ: 32,7 г/моль).
Учебно-исследовательная работа (УИРС):
«Определение молярной массы эквивалента металла»
Опыт проводится в приборе, который состоит из бюретки вместимо­
стью 100 мл (или 50 мл), уравнительного устройства (резиновая трубка с 
воронкой на конце) и пробирки, в которой осуществляется химическая ре­
акция исследуемого металла с соляной кислотой. Верхняя часть бюретки 
соединена с пробиркой резиновой трубкой с каучуковыми пробками на 
концах, которые плотно закрывают бюретку и пробирку.
С помощью уравнительного устройства (поднимая и опуская его) 
довести уровень воды в бюретке точно до метки «0» (нижний уровень ме­
ниска воды и нулевое деление бюретки должны совпадать и быть на уров­
не глаз).
Снимите каучуковую пробку, закрывающую пробирку, поместите в 
пробирку кусочек исследуемого металла, взвешенного на весах с точно­
стью до 0,001 грамма (масса металла равна 0,01 -г 0,04 г), затем в пробирку 
поместите отмеренные цилиндром 10 мл 4 М раствора HCI и быстро за­
кройте пробирку пробкой, соединив тем самым пробирку с бюреткой. Тот­
час начинается химическая реакция металла с соляной кислотой и начина­
ет выделяться водород, который вытесняет воду из бюретки в уравнитель­
ное устройство и уровень воды в бюретке понижается (при малой скорости 
реакции реакционную смесь можно слегка нагреть пламенем спиртовки). 
По окончании реакции (когда перестанут выделяться пузырьки газообраз­
ного водорода и весь металл израсходуется) уровень воды в бюретке пере­
станет понижаться. Определите объем вытесненной воды от нуля до дан­
ного уровня (после окончания реакции следует подождать несколько ми­
нут, чтобы газообразный водород в приборе принял температуру окру­
жающего воздуха). Объем выделенного в реакции водорода (в миллилит­
рах) будет равен объему вытесненной воды.
Необходимо отметить, что при проведении опыта прибор должен 
быть герметичным и утечки образующегося по реакции водорода, в атмо­
сферу не должно происходить! Поэтому каучуковые пробки должны плот­
но закрывать бюретку и пробирку с реакционной смесью.
Все наблюдения записать в лабораторный журнал. Результаты изме­
рений записать по следующей форме:
а) масса металла, m (Me), г;
б) объем выделившегося водорода, V, мл (переводим в м3);
в) температура воздуха, t°, С (определяем с помощью термометра);
г) абсолютная температура воздуха, Т, К;
д) атмосферное давление, Р, Па (определяем с помощью барометра);
е) давление насыщенного водяного пара при данной температуре 
опыта (см. Приложение, табл. 1), Р(Н20), Па.
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Таблица 1
Давление насыщенного водяного пара в равновесии с водой
1° с 10 15 16 О 18 19
Р (Н ,0 ). Па 1 .2 3  1 0 ' 1 , 7 - 1 0 ' 1 .8 2  10" 1 . 9 3 1 0 ' 2 , 0 6 - 1 0 ' 2 , 2 0 - 1 0 '
1°. С 20 21 22 23 24 25
Р(Н20 ) .  Па 2 , 3 7 - 1 0 ' 2 , 4 8 - 1 0 ' 2 , 6 4 - 1 0'1 2 , 8 0 - 1 0 ' 2 , 9 8 - 1 0 ' 3 , 1 6 1 0 '
Рассчитайте парциальное давление водорода по формуле:
Р(Н2) = Р -Р (Н 20).
Вычислите массу вытесненного водорода по уравнению Менделеева- 
Клапейрона
Р(Н,)-У т(Нг)М ■ RT
V
где m (Н2) -  масса водорода, г;
М -  молярная масса водорода, г/моль;
V -  объем водорода, м3;
Т -  температура опыта, К;
R = 8,314 Дж/моль ■ К;
Р(Н2) -  парциальное давление водорода, Па.
(Если массу водорода вычисляем в кг, то М(Н2) = 2 • 10’3 кг/моль).
Рассчитав массу водорода и зная массу металла, на основании закона 
эквивалентов вычислите молярную массу эквивалента данного металла:
т(Ме) _ т(Н2)
~М~ХШ) ~ , г ’
где Мэ(Ме) -  молярная масса эквивалента металла, г/моль;
1 г/моль -  молярная масса эквивалента водорода.
Зарисуйте схему прибора.
Сделайте вывод из проделанного эксперимента, указав рассчитанное 
значение молярной массы эквивалента металла.
ПРИМЕРНЫЙ ВАРИАНТ КОНТРОЛЯ:
Определите:
1. Сумму количества вещества (моль) водорода Н2 в его массе 2,6 г и 
объёме 2,24 л (н.у.).
2. Сумму молярных масс эквивалента (г/моль экв.) H2S04 и NaOH.
3. Молярную массу эквивалента (г/моль экв.) сульфита калия в ре­
акции:
K1SO3 + КМп04 + H2S04 —> K2S04 + MnS04 + н2о.
4. Сумму молярных масс эквивалента H2S04 в реакциях:
H2S04 + 2КОН = K:S 0 4 + 2Н20  
H2S0 4 + КОН = K.HSO4 + н 2о
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5. а) молярную массу эквивалента металла, если 0,26 г его в реакции 
с кислотой выделили 56 мл (н.у.) Н:;
б) объем в литрах (н.у.) водорода, образованный в реакции 0,005 
моль эквивалента хрома с кислотой.
ЗАНЯТИЕ №3
Тема: Энергетика и направление химических реакций.
Медико-биологическое значение темы: Термодинамика является 
теоретической базой современной биоэнергетики - науки, изучающей за­
кономерности накопления, хранения и использования энергии живыми 
системами.
Поскольку изменение энергии не зависит от пути процесса, а только 
от начального и конечного состояния системы, поэтому нет необходимо­
сти знать всегда истинный механизм реакций, происходящих в живых ор­
ганизмах (клетках). Можно их моделировать вне организма. Так, на мо­
дельных опытах, с помощью термодинамических расчетов удалось устано­
вить, что при многостадийном процессе окисления питательных веществ в 
организме выделяется такое же количество энергии, как и при их непо­
средственном сжигании вне организма. Это позволяет установить связь 
между калорийностью пищи и работоспособностью организма, что лежит 
в основе научной диетологии. Моделирование различных биохимических 
процессов можно осуществлять и при температурах, отличающихся от той, 
при которой они протекают в организме, и используя соответствующие 
уравнения термодинамики можно пересчитать изменение энергии в реаль­
ных условиях.
Термохимические исследования процессов окисления различных 
продуктов в живых организмах необходимы не только для изучения меха­
низмов преобразования различных веществ в энергию. Сравнение энерге­
тики здоровых и больных клеток позволяет разработать раннюю диагно­
стику различных заболеваний и контроль за их течением. Заболевания че­
ловека всегда сопровождаются изменением значений термодинамических 
параметров, характеризующих данный организм в норме. Так, возникнове­
ние и протекание заболеваний сопровождается увеличением энтропии сис­
темы. Увеличение энтропии отмечено также при развитии процессов реге­
нерации и эмбриогенеза.
Применение основных законов термодинамики позволяет установить 
специфические особенности живой природы, прогнозировать направление 
самопроизвольного протекания процессов в организме и их глубину в за­
висимости от условий, предсказать возможность участия того или иного 
лекарственного вещества в нужной реакции, протекающей в биологиче­
ской среде, и соответствующих биоэнергетических изменениях.
Знание термодинамических закономерностей и умение их применять 
для решения конкретных практических вопросов необходимо для изучения 
последующих разделов данного курса (химическая кинетика и равновесие, 
теория растворов, электрохимия, физико-химия поверхностных явлений), а 
также для изучения биохимии, физиологии и других медико­
биологических дисциплин.
Цель занятия:
1. Закрепление и развитие знаний об основных положениях и закономер­
ностях энергетики химических процессов, уяснение значения и роли 
энергетики химических реакций для дальнейшего изучения неорганиче­
ской химии.
2. Формирование умений определения возможности и направления само­
произвольного протекания процессов на основании изменения энталь­
пии, энтропии и энергии Гиббса.
3. Приобретение практических навыков и приемов проведения лаборатор­
ной работы по определению теплового эффекта химической реакции на 
примере реакции нейтрализации.
4. Закрепление навыков работы в химической лаборатории с калоримет­
ром, а также с растворами кислот и щелочей.
К занятию необходимо:
1. ИЗУЧИТЬ: следующие программные вопросы: Поглощение и 
выделение различных видов энергии при химических превращениях. 
Внутренняя энергия и энтальпия индивидуальных веществ и многокомпо­
нентных систем. Стандартные условия и стандартные значения внутренней 
энергии и энтальпии. Теплоты химических реакций при постоянной тем­
пературе и давлении или объеме. Термохимические уравнения. Стандарт­
ные энтальпии образования и сгорания веществ. Закон Гесса. Расчеты 
стандартных энтальпий химических реакций и физико-химических про­
цессов (процессов растворения веществ, диссоциации кислот и оснований) 
на основе закона Гесса. Понятие об энтропии как мере неупорядоченности 
системы, уравнение Больцмана. Энергия Гиббса как критерий самопроиз­
вольного протекания процесса и термодинамическая устойчивость хими­
ческих соединений. Таблицы стандартных энергий Гиббса реакций обра­
зования веществ.
2. РЕШИТЬ ЗАДАЧИ №5-8 (см. Вопросы для самоконтроля).
3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Определение теплового эффекта реакции ней­
трализации».
ЛИТЕРАТУРА:
[1] Лекционный материал;
[2] Глинка Н.Л. «Общая химия», 1980-88 гг., гл. VI, §54-56, 65-68;
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[3] Ахметов Н.С. «Общая и неорганическая химия», 1988 г., часть 1, 
раздел V, гл. I, 2, с. 155-171 или за 1981 г., часть 1, раздел V, гл. 1,2, с. 158- 
176;
[4] Карапетьянц М.Х., Дракин С И. «Общая и неорганическая хи­
мия», 1981 г., часть 2, гл. 4, с.161-192.
Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию:
1. Почему химические реакции сопровождаются выделением или 
поглощением энергии?
2. Сформулируйте закон Гесса. При каких условиях й для каких про­
цессов строго выполняется закон Гесса? Привести примеры применения 
этого закона.
3.Одинаково ли значение теплоты нейтрализации:
а) одного моль соляной и одного моль серной кислот щелочью;
б) одного моль эквивалентов соляной и одного моль эквивалентов 
серной кислот щелочью? Ответ объяснить.
4. Используя уравнение AG = АН -  Т • AS, предсказать возможность и 
направление самопроизвольного протекания процесса, если:
а) АН < О, AS = 0;
б) ДН = 0, AS>0;
в) АН < О, AS > 0;
г) АН > О, AS < 0.
5. Качественно (не приводя расчетов) оцените изменение энтропии 
(AS > 0 или AS < 0) в следующих реакциях:
t°
' а) 5СО (г) + Fe (т) = [Fe(COs] (ж)
б)  2NO (г)  + О, (г)  = 2N03 ( г)
t°, К
в) 4NH, (г) + 502 (г) = 4NO (г) + 6Н20  (ж)
. г) 2Н20 2 (ж ) = 2Н20  (ж ) + 0 2(г).
6. Вычислить стандартную энтальпию образования (ДН°298, овр) саха­
розы, если изменение энтальпии реакции:
С,2Н220 , , + 1202 = 12С02 + 11Н20  (ж ) 
равно -5694 кДж, а стандартные энтальпии образования С 02 и Н20  (ж) со­
ответственно равны (кДж/моль): -393,51 и -285,84.
7. Вычислить ДН%8 реакции:
С2Н5ОН + CHjCOOH = СН3СООС2Н5 + н 2о , 
если стандартные энтальпии сгорания этанола, уксусной кислоты и этил- 
ацетата соответственно равны (кДж/моль): -1366,9; -873,8 и -2254,2.
8. Определить направление самопроизвольного протекания реакции 
горения метана СН4 + 202 = С 02 + 2Н20  (ж) при 25°С, если стандартные 
энергии Гиббса образования метана, углекислого газа и жидкой воды соот­
ветственно равны (кДж/моль): -50,79; -394,38 и -237,50. Будет ли повыше-
ние температуры увеличивать возможность протекания данной реакции в 
прямом направлении?
Учебно-исследовательская работа (У И PC): 
«Определение теплового эффекта реакции нейтрализации»
Во внутренний калориметрический стакан поместите отмеренные 
цилиндром 20 мл раствора NaOH (или КОН) с молярной концентрацией 
эквивалента 1 моль/л и определите начальную температуру раствора ще­
лочи (Т|) с точностью до 0,1° Затем отмерьте другим цилиндром 20 мл 
раствора HCI (или H2S04) с молярной концентрацией эквивалента кислоты 
1 моль/л и при перемешивании вылейте через воронку в калориметриче­
ский стакан. Когда повышение температуры в результате выделения теп­
лоты прекратится, отметьте самую высокую температуру (Т2) с точностью 
до 0, Г, которую покажет термометр после сливания растворов кислоты и 
щелочи.
Зная плотность и теплоемкость раствора, а также его массу, вычис­
лите количество теплоты, выделившейся в калориметре в результате про­
текания реакции нейтрализации
q = с • m (Т2 —Т|),
где с -  теплоемкость раствора, 4,184 Дж/г • К (или 1---- );
г ■ К
m -  масса 40 мл раствора (m = V • р = 40 мл • 1,041 г/мл = 41,67 г); 
После вычисления q рассчитайте теплоту нейтрализации (Q„e>-,Tp) по 
формуле:
Q НСЙТ1
q(Kat)
0,02моль.экв. ■ 1000 кап моль.экв.
где 0,02 моль экв. -  это количество эквивалентов щелочи в 20 мл ис­
ходного раствора щелочи. .
Зарисуйте схему прибора.
Рассчитайте абсолютную и относительную ошибки опыта от теоре­
тического значения теплоты нейтрализации сильной кислоты сильным ос­
нованием.
Сделайте вывод из проделанного эксперимента.
ЗАНЯТИЕ №4
Тема: Скорость химических реакций.
Медико-биологическое значение темы: Знание закономерностей и 
механизмов протекания химических реакций, являющихся предметом изу­
чения химической кинетики, имеет большое практическое значение, по­
скольку в живых организмах протекает множество химических реакций. 
На основе закономерностей химической кинетики и термодинамики можно 
прогнозировать протекание во времени биохимических превращений. Все 
биохимические реакции являются сложными. Практически все процессы 
метаболизма являются последовательными реакциями (например, метабо­
лизм глюкозы и др.). Пероксидное окисление липидов протекает по меха­
низму цепных реакций. В результате сопряжения с процессами метаболи­
ческого окисления глюкозы осуществляется большинство биохимических 
процессов в организме. Фотохимическими реакциями являются процессы, 
лежащие в основе действия зрительного анализатора и при образовании 
загара кожи. Важно знать и влияние различных внешних воздействий на 
скорость метаболических превращений. Например, аналогично реакциям, 
протекающим в неживой природе, при повышении температуры человече­
ского тела в результате какого-либо заболевания скорость биохимических 
превращений в нем сильно возрастает.
Особый интерес для медиков представляет изучение кинетики фер­
ментативных реакций, поскольку практически все реакции в организме 
протекают с участием биологических катализаторов-ферментов; кроме то­
го, ферментные препараты используются в терапии многих заболеваний.
Скоростью реакций, проходящих в организме, в значительной степе­
ни обусловлено действие различных лекарственных веществ. При хране­
нии лекарственных препаратов протекают химические реакции, скорость 
которых определяет срок годности лекарств. Медицинская дисциплина 
"фармакокинетика" изучает закономерности всасывания лекарственных 
веществ в кровь, распределения их по органам и тканям, метаболизма и 
выведения из организма. С этой целью через определенные интервалы 
времени определяют содержание лекарственных препаратов и их метабо­
литов в различных биологических жидкостях и органах организма. На ос­
новании таких данных определяются доза и режим назначения, а также 
токсическое действие лекарственных веществ и других биологически ак­
тивных веществ.
Цели занятия:
1. Усвоение основных положений и закономерностей химической кинети­
ки, закрепление знаний и умений проводить расчеты и решать задачи на 
основе закона действующих масс.
2. Приобретение практических навыков по определению скорости хими­
ческих реакций в зависимости от концентрации реагирующих веществ, 
температуры и величины поверхности 'раздела фаз реагирующих ве­
ществ.
3. Развитие и закрепление навыков составления отчета и обработки ре­
зультатов опытов в виде таблиц и графиков.
4. Закрепление правил работы в химической лаборатории с химическими 
реактивами и нагревательными приборами.
К занятию необходимо:
1. ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы: Скорость химиче­
ской реакции, средняя и мгновенная скорости реакции. Понятие о меха­
низме реакции. Простые и сложные реакции. Факторы, влияющие на ско­
рость химических реакций в гомогенных и гетерогенных системах. Зави­
симость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ (закон 
действующих масс). Константа скорости реакции. Зависимость скорости 
реакции от температуры (уравнение Аррениуса). Энергия активации. Зави­
симость энергии активации от механизма протекания реакции.
2. РЕШИТЬ задачи №9-12 (см. Вопросы для самоконтроля).
3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Влияние различных факторов на скорость хи­
мических реакций».
ЛИТЕРАТУРА:
[1] Лекционный материал;
[2] Глинка Н.Л. «Общая химия», 1980 -  88 гг, гл. VI, §§57-59, 61-62;
[3] Ахметов Н.С. «Общая и неорганическая химия», 1981 г., часть 1, 
раздел V, гл. 4, §1-4, с. 191-204 или за 1988 г. часть 1, раздел V, гл. 4, §1-4, 
с. 185-196;
[4] Романцева Л.М. и др. «Сборник задач и упражнений по общей 
химии», 1980 г., раздел 5, §19, 20.
Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию:
1. Что такое скорость химической реакции? В каких единицах она 
выражается?
2. Каков физический смысл константы скорости реакции? Какие 
факторы влияют на её величину?
3. Каков физический смысл энергии активации? Скорость какой ре­
акции будет самой большой при 400 К, если энергии активации этих реак­
ций соответственно равны 40 кДж/моль, 100 кДж/моль и 150 кДж/моль?
4. Какая будет зависимость между скоростью химической реакции и 
температурой, если энергия активации данной реакции равна нулю?
5. Какая из трех приведенных реакций будет иметь наибольшую, а 
какая наименьшую энергию активации:
а) Ag+ + СГ —► AgCI;
б) N2 <-*■ 2N;
в) Н2 + J2^ 2 H J .
Ответ объяснить.
6. Написать выражение скорости химических реакций, протекающих 
между:
а )  водородом и кислородом;
б) азотом и водородом;
в) оксидом азота (П) и кислородом;
г) алюминием и кислородом;
д) раскаленным углем и водяным паром.
7. Как изменится скорость химической реакции: 2NO + О- —* 2NO-:
а) при одновременном увеличении концентрации кислорода и оксида азота 
(П) в 3 раза; б) при повышении давления в системе в 3 раза; в) при умень­
шении объема в 2 раза путем сжатия газов?
8. Как изменится скорость гомогенной реакции 2А + В = Д, если 
концентрацию вещества А увеличить в 3 раза (при неизменной концентра­
ции вещества В), а температуру реакционной смеси понизить на 30°С? 
Температурный коэффициент скорости реакции равен двум.
9. При повышении температуры на 10°С скорость некоторой реакции 
увеличилась в 3 раза. Во сколько раз изменится (увеличится или умень­
шится) скорость этой реакции: а) при повышении температуры с 50°С до 
90°С; б) при понижении температуры с 120°С до 70°?
10. Константа скорости реакции А(г) + 2В(г) —> ЗС(г) при некоторой 
температуре равна 0,6 л2-моль"2-с"1. Начальные концентрации исходных 
веществ А и В соответственно равны 2,0 и 2,5 моль/л. В результате проте­
кания реакции концентрация вещества В оказалась равной 0,5 моль/л. Вы­
числите концентрацию вещества А и скорость реакции в данный момент 
времени. (Ответ: 1,0 моль/л; 0,15 моль л 1 с’1).
11. Разложение N20  на поверхности катализатора при 1173 К проте­
кает по уравнению 2N:0  —> 2N2 + 0 2. Константа скорости данной реакции 
при данной температуре равна 5• 10'4 лмоль'-мин"1. Начальная концентра­
ция N:0  равна 3,2 моль/л. Определите скорость реакции в начальный мо­
мент времени и в тот момент, когда разложится 25% N;0.
(Ответ: 51,2104 и 28,8-104 моль-л'-мин"1).
12. Через некоторое время после начала реакции 4НС1(г) + О- = 
2Н20 ( г) + 2С12 концентрации участвующих в ней веществ стали (моль/л): 
С(НС1) = 0,85; С(02) = 0,44; С(С12) = 0,30. Определить концентрации НС1 и 
0 2 в начале реакции. (Ответ: 1,45 и 0,59 моль/л).
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Учебно-исследовательская работа (УИРС):
«Влияние различных факторов на скорость химических реакций»
Опыт 1. Влияние концентрации реагирующих веществ на ско­
рость реакции в гомогенной системе (взаимодействие тиосульфата на­
трия с серной кислотой).
Реакция тиосульфата натрия с серной кислотой протекает по уравне­
нию:
Na2S20 3 + H2S04 = Na2S04 + S + S02 + H20.
Выполнение работы. Предварительно проделать качественный 
опыт, для чего в пробирку внести 5-10 капель 1 н. раствора тиосульфата 
натрия и 3-5 капель 2 н. раствора серной кислоты. Наблюдать появление 
помутнения раствора от выпавшей свободной серы.
Приготовить три раствора тиосульфата натрия различной концен­
трации. Для этого в три сухие пробирки внести: в первую — 5 капель 1 н. 
раствора тиосульфата натрия и 10 капель воды, во вторую -  10 капель 1 н. 
раствора тиосульфата натрия и 5 капель воды, в третью -  15 капель того же 
раствора тиосульфата натрия. Первую и вторую пробирки осторожно 
встряхнуть. Таким образом, концентрация Na2S20 3 (в моль) будет: в про­
бирке №1 -  с, в пробирке №2 -  2с, в пробирке №3 -  Зс.
Включить секундомер. В пробирку №1 добавить одну каплю 2 н. 
серной кислоты. По секундомеру измерить время от момента добавления 
кислоты до появления в растворе помутнения. Также добавить по одной 
капле 2 н. серной кислоты в пробирки №2 и №3; отмечая время до появле­
ния в растворе помутнения.
Запись данных опыта. Данные опыта занести в таблицу.
№ наблюде­
ния
(№ пробирки)
Концентрация
N328203
Время течения ре­
акции по секундо­
меру (t).
Скорость
1
. t
Начертить график зависимости скорости реакции от концентрации 
реагирующих веществ. На оси абсцисс отложить в определенном масштабе 
относительные концентрации тиосульфата натрия, на оси ординат -  
соответствующие им скорости.
Сделайте вывод о зависимости скррости реакции от концентрации
Na2S20 3.
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Опыт 2. Влияние температуры на скорость химической реакции 
в гомогенной системе.
Для выполнения данной работы используются две водяные бани, от­
регулированные на определенную температуру: одна -  на 10°С, другая -  на 
20°С выше комнатной температуры.
Выполнение работы. Приготовить три водяные бани №1, №2 и №3, 
для чего три стаканчика на 200-250 мл наполнить на 2/3 водой. Стаканчик 
№1 оставить на столе при комнатной температуре. Температуру воды из­
мерять термометром. Стаканчики №2 и №3 поставить на асбестированные 
сетки, помещенные на кольца штатива. Под каждую сетку поставить спир­
товку. Нагреть воду в стаканчике №2 на 10°С выше температуры воды в 
стаканчике №1, а в стаканчике №3 -  на 20°С выше, чем в стаканчике №1. 
Уменьшить нагрев воды в обоих случаях и отрегулировать его так, чтобы 
температура воды была постоянной (±0,5°С). Каждый стаканчик покрыть 
крышкой с тремя отверстиями. В одно из отверстий вставить термометр 
(на 50°С), конец которого опустить в воду, в другое отверстие -  пробирку с 
2 н. раствором серной кислоты и опущенной в него пипеткой, в третье -  
пробирку с 10 каплями 1 н. раствора тиосульфата натрия.
Через 10-15 мин. включить секундомер. Не вынимая пробирку с тио­
сульфатом из водяной бани №1, добавить в нее одну каплю 2 н. серной ки­
слоты из пробирки, находящейся в той же водяной бане. Считая по секун­
домеру, измерить время от момента добавления кислоты до появления по­
мутнения раствора.
Повторить опыт с растворами тиосульфата натрия и серной кислоты 
в водяных банях №2 и №3. Произвести отсчет времени реакции по секун­
домеру как и в первом случае.
Запись данных опыта. Полученные данные занести в следующую 
таблицу:
№ наблюдения 
(№ пробирки)
Температура 
опыта, °С
Время течения реак­
ции по секундомеру 
(t)
Скорость
1
/
Начертить график зависимости скорости реакции от температуры. 
Сделать вывод о зависимости скорости химической реакции от тем­
пературы.
пОпыт 3. Влияние величины поверхности раздела реагирующих 
веществ на скорость реакции в гетерогенной системе (растворение 
карбоната кальция в хлороводородной кислоте).
Выполнение работы. Взять два небольших по возможности одина­
ковых кусочка мела. Один из них положить на кусочек фильтровальной 
бумаги и стеклянной палочкой измельчить его в порошок. Полученный 
порошок поместить в пробирку. Второй кусочек мела целиком опустить в 
другую пробирку. В обе пробирки одновременно добавить одинаковое ко­
личество (10-20 капель) хлороводородной кислоты плотностью 1,19 г/см3. 
(Для соблюдения одновременности добавления кислоты опыт могут про­
водить два студента совместно.) Отметить время полного растворения ме­
ла в каждом случае.
Запись данных опыта. Написать уравнение соответствующей реак­
ции. Почему скорость растворения мела в этих двух случаях различна? 
Сделать вывод о зависимости скорости реакции от величины поверхности 
раздела фаз реагирующих веществ.
ЗАНЯТИЕ №5
Тема: Химическое равновесие.
Медико-биологическое значение темы: Многие биохимические 
процессы в организме можно рассматривать как обратимые по направле­
нию реакции. Среди них такие жизненно-важные процессы, как связыва­
ние гемоглобином кислорода, перенос диоксида углерода и транспортная 
роль белков, гидролиз универсального источника энергии для организма - 
АТФ и др. Зная константу равновесия можно дать качественную оценку 
направления многих биохимических превращений в организме для меди­
цинской диагностики. В соответствии с принципом Ле-Шателье можно 
прогнозировать многие нарушения в организме, вызываемые изменением 
температуры, давления и концентрации метаболитов; регулировать многие 
биохимические и физиологические процессы. В частности, понимать 
влияние изменений парциального давления кислорода на процесс переноса 
его в организме; смещение равновесий буферных систем на постоянство 
pH биологических жидкостей и тканей; распределение ионов по обе сторо­
ны биологических мембран (равновесие Доннана); действие радиоактивно­
го иона стронция, связанное с равновесным процессом замещения кальция 
- основного компонента костной ткани - на стронций. Резкое смещение 
химических равновесий в организме может вызвать смерть.
Изучение темы необходимо будущему провизору для успешного ус­
воения многих вопросов биохимии, фармакологии, физиологии, терапии.
Цели занятия:
1. Формирование системного подхода к рассмотрению равновесных и ка­
талитических процессов, закрепление знаний о состоянии химического 
равновесия.
2. Развитие навыков прогнозирования положения системы относительно 
равновесия, возможности и направления его смещения.
3. Развитие умений проводить расчеты константы равновесия по концен­
трациям реагирующих веществ и стандартным изменениям энергии 
Г иббса.
4. Углубление знаний о механизме действия гомогенного и гетерогенного 
катализа и особенностях ферментативного катализа, о роли ферментов 
в биологии и их применении в медицине.
5. Приобретение практических навыков экспериментального изучения 
теоретического положения о влиянии катализатора на скорость реак­
ции и смещения химического равновесия при изменении концентрации 
реагирующих веществ.
К занятию необходимо:
1. ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы: Обратимые и не­
обратимые по направлению химические реакции и состояние химического 
равновесия. Качественная характеристика состояния химического равнове­
сия и его отличие от кинетически заторможенного состояния системы. За­
кон действующих масс для состояния химического равновесия (закон хи­
мического равновесия). Константа химического равновесия и её связь со 
стандартным изменением энергии Г иббса процесса. Зависимость констан­
ты равновесия от температуры. Определение направления протекания ре­
акции в системе при данных условиях путем сравнения соотношения про­
изведений концентраций веществ в данных условиях и значения константы 
равновесия. Принцип Ле-Шателье. Энергия активации каталитических ре­
акций и сущность действия катализатора. Понятие о ферментативном ка­
тализе в биологических системах.
2. РЕШИТЬ задачи №9 -  12 (см. Вопросы для самоконтроля).
3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Смещение химического равновесия и ката­
лиз».
ЛИТЕРАТУРА:
[1] Лекционный материал;
[2] Глинка Н.Л. «Общая химия», 1980 — 88 гг., гл. VI, §§60, 63, 64;
[3] Ахметов Н.С. «Общая и неорганическая химия», 1981 г., часть 1, 
раздел V, гл. 3, §§1, 2, 6, с. 176-181, 189-190; гл. 4, §5, с. 204-206 или за 
1988 г., часть 1, раздел V, гл. 3, § 1, 2, 6 и гл. 4, §5;
29
[4] Романцева Л.М. и др. «Сборник задач и упражнений по общей 
химии», 1980 г., раздел 5, §§22, 23.
Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию:
1. Сформулируйте условия практической необратимости химиче­
ских реакций и приведите примеры.
2. Назовите признаки химического равновесия системы. В чем его 
отличие от кинетически заторможенного состояния системы?
3. Каков физический смысл константы химического равновесия и от 
каких факторов она зависит?
4. Влияет ли значение температуры, давления и концентрации реаги­
рующих веществ, а также присутствие в системе катализатора на:
а) скорость химической реакции;
б) константу скорости химической реакции;
в) константу химического равновесия;
г) выход продуктов обратимой реакции?
5. Запишите выражения для констант равновесия следующих обра­
тимых процессов:
а) 4НС1 (г) + 0 2 (г) <-> 2НгО (ж ) + 2С12 (г);
б) Са3(Р04)2 (кр.)«-» ЗСа2+(р) + 2Р043"(р);
в) Fe20 3 (кр.) + ЗСО(г) <- 2Fe (кр.) + ЗС02 (г);
г) Н3Р04 (р) 4-» Р1+ (р) + Н2Р04"(р);
д) К2С 03 (р) + Н20  <- КНС03 (р) + КОН (р).
6. Как следует изменять температуру, давление и концентрации реа­
гентов систем:
N2 ( г) + ЗН2 (г) <-> 2NH3 (г) + 92,2 кДж и N20 4 «-» 2N02 -  54,5 кДж, 
чтобы максимально повысить выход продуктов реакции (аммиака и N 02)?
7. В какую сторону сместится равновесие обратимых реакций синте­
за аммиака и диссоциации N20 4 (см. п. 6) при:
а) понижении температуры;
б) повышении давления в системе в 2 раза;
в) введении в систему катализатора?
Будет ли при этом изменяться величина константы равновесия?
8. Влияет ли катализатор на:
а) скорость химической реакции;
б) энергию активации необратимой химической реакции;
в) константу скорости химической реакции;
г) константу химического равновесия обратимой реакции;
д) равновесную концентрацию продукта обратимой химической ре­
акции?
9. Константа равновесия реакции N2 + ЗН2 <-> 2NH3 равна 0,1 при 
673К. Равновесные концентрации (моль/л) водорода и аммиака соответст­
венно равны 0,6 и 0,18. Вычислите начальную и равновесную концентра­
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ции азота, если начальная концентрация NH3 равна нулю. (Ответ: 1,59 и 
1,50 моль/л).
10. Начальные концентрации оксида углерода (П) и паров воды со­
ответственно равны) 0,08 моль/л (то есть одинаковы). Вычислите равно­
весные концентрации СО, Н20  (пар), Н2 в системе С0+Н20(пар)<-^С02+Н2, 
если равновесная концентрация С 02 оказалась равной 0,05моль/л (началь­
ная концентрация С 02 равна нулю). Рассчитайте константу равновесия. 
(Ответ: Кс = 2,78).
11. При нагревании протекает реакция S02C12 *-* S02 + С12. При не­
которой температуре из 1 моля S02C12, находящегося в закрытом сосуде 
ёмкостью 20 л, разлагается 0,5 моль. Определите константу равновесия 
при этой температуре. (Ответ: 0,025).
12. Равновесные концентрации веществ, участвующих в реакции 
А+В <->• Д+Е равны (моль/л): С (А) = 0,02; С(В) = 0,32; С(Д) = 0,08; С(Е) = 
0,08. Какими стали равновесные концентрации веществ после смещения 
равновесия вследствие увеличения концентрации вещества В в 4 раза? 
(Ответ: 0,007; 1,267; 0,093 и 0,093 моль/л).
Учебно-исследовательская работа (УИРС):
«Смещение химического равновесия и катализ»
Опыт 1. Каталитическое разложение пероксида водорода.
а) Внести в пробирку 6-7 капель насыщенного раствора бихромата 
калия и, слегка подогрев на пламени спиртовки, добавить 2 капли 30%- 
ного раствора пероксида водорода. Наблюдать почернение раствора вслед­
ствие образования промежуточного соединения [К2Сг20 7 - Н20 2]. Через 1-2 
минуты происходит бурное разложение промежуточного соединения с вы­
делением кислорода. Внести в пробирку тлеющую лучинку. Что наблюда­
ется?
По окончании реакции вновь появляется оранжевая окраска, харак­
терная для катализатора -  бихромата калия.
Написать уравнение реакции разложения пероксида водорода. К ка­
кому типу окислительно-восстановительных реакций она относится?
б) Внести в пробирку 5-6 капель раствора пероксида водорода и 
один микрошпатель оксида марганца (IV), который является в данной ре­
акции катализатором. Внести в пробирку тлеющую лучинку. Что наблюда­
ется?
Написать уравнение реакции разложения пероксида водорода. Сде­
лайте вывод из проделанного опыта.
Опыт 2. Влияние концентрации реагирующих веществ на смещение 
равновесия.
Выполнение опыта. В четыре конические пробирки внести по 5-7 
капель 0,0025 н. растворов хлорида железа (111) и роданида калия. Раство-
ры размешать стеклянной палочкой и поставить в штатив. Одну пробирку 
с полученным раствором сохранить для сравнения результатов опыта. В 
остальные пробирки добавить следующие реактивы: в первую -  1 каплю 
насыщенного раствора хлорида железа (Ш), во вторую -  1 каплю насы­
щенного раствора роданида калия, в третью -  несколько кристалликов 
хлорида калия. Сравнить интенсивность окраски полученных растворов с 
интенсивностью окраски эталона.
Запись данных опыта. Записать свои наблюдения. Составить урав­
нение соответствующей обратимой реакции и написать выражение кон­
станты равновесия.
1. Какие вещества находятся в исследуемом растворе при равнове­
сии?
2. Какое вещество придает раствору красную окраску?
3. Как изменяется интенсивность окраски раствора и в каком на­
правлении смещается равновесие данной равновесной системы при добав­
лении: а) хлорида железа (Ш); б) роданида калия; в) хлорида калия? Соот­
ветствуют ли наблюдаемые направления смещения химического равнове­
сия принципу Ле-Шателье?
4. Как изменяются при этом в каждом случае концентрации компо­
нентов равновесной системы: а) роданида железа; б) хлорида калия; в) 
хлорида железа (Ш); г) роданида калия по сравнению с их концентрациями 
при установлении первоначального равновесия?
Сделайте вывод из проделанного опыта.
ЗАНЯТИЕ №6
Тема: Энергетика, направление и скорость химических реакций.
(контрольная работа №1).
Цели занятия;
1. Контроль уровня теоретических знаний студентов и степени усвоения 
программного материала по данным темам.
2. Закрепление умений обобщать и систематизировать теоретический ма­
териал и применять теоретические знания для практических целей и 
решения задач.
3. Формирование умений и навыков излагать ответ на контрольные вопро­
сы грамотным химическим языком.
К занятию необходимо:
1. ПОВТОРИТЬ изученный на занятиях №2-6 программный мате­
риал.
2. ПОВТОРИТЬ решение типовых расчетных задач и упражнений к 
занятиям №2-6.
3. подготовиться к выполнению контрольной работы. 
ЛИТЕРАТУРА: См. соответствующие пункты к занятиям №2-6.
В содержание контрольной работы включены:
1. Теоретические вопросы из перечня программных вопросов по 
изученным темам.
2. Расчетные задачи.
Примечание: К контрольной работе допускаются студенты, не 
имеющие задолженность по занятиям. Студентам при себе иметь оформ­
ленные протоколы лабораторных работ.
ЗАНЯТИЕ №7
Тема: Растворы. Способы выражения концентрации растворов. 
Приготовление раствора заданной концентрации и её определение.
Медико-биологическое значение темы: Для изучения биологиче­
ских и медицинских дисциплин учение о растворах имеет основополагаю­
щее значение, поскольку растворы играют важную роль в жизни человека. 
Биологические жидкости являются той средой в живых организмах, в ко­
торых протекают все процессы метаболизма (транспорт питательных ве­
ществ и лекарственных препаратов, выведение продуктов жизнедеятельно­
сти). Лекарственные вещества эффективны лишь в виде растворов или 
должны перейти в растворенное состояние в организме. Кровь, лимфа, 
внутриклеточная и спинномозговая жидкости, желудочный сок, желчь и 
др. - все это водные растворы, имеющие различный химический состав. 
Поэтому все жизненные процессы, протекающие в живых организмах, ре­
гулирование этих процессов с помощью лекарств - все это зависит от раз­
личных свойств растворов.
В процессе изучения химии Вы ознакомитесь со свойствами раство­
ров низкомолекулярных соединений (НМС) электролитов и неэлектроли­
тов, высокомолекулярных соединений (ВМС), комплексных соединений, 
коллоидов, приобретете практические навыки приготовления растворов 
заданной концентрации и количественного анализа веществ в растворе.
Цели занятия:
1. Закрепление и углубление знаний о растворах, закономерностях 
взаимодействия растворенное вещество -  растворитель.
2. Уяснение значения и роли теории растворов для усвоения про­
граммного материала всех последующих занятий курса общей и неоргани­
ческой химии и других химических и специальных дисциплин.
3. Контроль и закрепление навыков и умений расчета концентрации 
растворов и умений решать задачи, используя различные способы выраже­
ния концентрации растворов.
4. Приобретение практических навыков приготовления растворов за­
данной концентрации, закрепление правил работы с техно-химическими 
весами, ареометром и мерной посудой.
К занятию необходимо:
1. ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы: Основные опре­
деления: раствор, растворитель, растворенное вещество. Растворимость. 
Растворы газообразных, жидких и твердых веществ. Вода как один из наи­
более распространенных растворителей в биосфере и химической техноло­
гии. Роль водных растворов в жизнедеятельности организмов. Неводные 
растворители и растворы. Процесс растворения как физико-химическое 
явление (Менделеев Д.И., Курнаков Н.С.). Термодинамика процесса рас­
творения. Растворы газов в жидкостях. Законы Генри, Генри-Дальтона, 
И.М.Сеченова.
2. РЕШИТЬ задачи №10-14 (см. Вопросы для самоконтроля).
3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Приготовление водного раствора соли задан­
ной концентрации».
ЛИТЕРАТУРА:
[1] Лекционный материал;
[2] Глинка Н.Л. «Общая химия», 1980 -  88 г., гл. VII, §73-77;
[3] Ахметов Н.С. «Общая и неорганическая химия», 1981 г., часть 1, раз­
дел Ш, гл. 4, §1-3, с. 125-131 или за 1988 г., часть 1, раздел Ш, гл. 2 и 3 (§1, 2), 
с. 123-133;
[4] Карапетьянц М.Х. и др. «Общая и неорганическая химия», гл. 6, с. 
229-239;
[5] Романцева Л.М. и др. «Сборник задач и упражнений по общей хи­
мии», 1980 г., раздел 6, §24-26.
Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию:
1. Что такое растворимость вещества и как количественно она выражает­
ся? Какие факторы влияют на растворимость твердых, жидких и газо­
образных веществ в воде? Приведите примеры.
2. Почему в воде плохо растворяются такие газы, как водород и кислород, 
но хорошо растворимы хлороводород и аммиак? Можно ли предсказать 
сравнительную растворимость (где больше?):
а) хлороводорода в воде и бензоле;
б) хлорида углерода (IV) в воде и бензоле;
в) йода в воде и бензоле?
3. Какие процессы происходят при растворении твердого вещества в воде 
и какими изменениями энтальпии и энтропии (> 0 или < 0) они сопро­
вождаются? Почему растворимость большинства твердых веществ в во­
де увеличивается с возрастанием температуры, а газов -  наоборот?
4. Может ли раствор одновременно быть:
а) насыщенным и разбавленным;
б) насыщенным и концентрированным;
в) ненасыщенным и концентрированным;
г) ненасыщенным и разбавленным?
Объясните на примерах.
5. В чем сущность физической теории процесса растворения Аррениуса и 
химической (гидратной) теории растворения Д.И.Менделеева? Что та­
кое сольватация и гидратация?
6. Напишите математические выражения законов: Генри, Генри-Дальтона, 
И.М.Сеченова, проанализируйте эти законы.
7. Почему энтальпия растворения безводного сульфата меди имеет отри­
цательное значение (-66,46 кДж/моль), а энтальпия растворения медно­
го купороса имеет положительное значение (11,7 кДж/моль)?
8. Почему некоторые эндотермические процессы растворения твердых 
веществ в воде могут протекать самопроизвольно при стандартных ус­
ловиях, в то время как эндотермические химические реакции, как пра­
вило, протекают лишь при повышенных температурах?
9. Для растворов каких веществ молярная концентрация и молярная кон­
центрация эквивалента совпадают при одинаковой массе растворенного 
вещества? Приведите примеры.
10.Чему равна молярная концентрация эквивалента:
а) 0,2 М раствора серной кислоты;
б) 30%-ного раствора NaOH (плотность раствора равна 1,332 г/см3);
в) раствора, в 200 мл которого содержится 0,3 моль Н3Р04?
1 ГПри 20°С смешано 0,7 л бензола С6Н6 и 0,8 л толуола С6Н5СНз. Вычис­
лите молярные доли бензола и толуола в полученном растворе. Плотно­
сти бензола и толуола соответственно равны 879 кг/м3 и 867 кг/м3. (От­
вет: 0,511 и 0,489).
12. Какова молярная концентрация эквивалента H2S04 в растворе, если для 
полной нейтрализации серной кислоты, содержащейся в 200 мл этого 
раствора, необходимо прибавить 0,5 л 0,2 М КОН? (Ответ: 0,5 моль/л).
13. К 0,5 л 98%-ного раствора серной кислоты, плотность которого 1837 кг/м3, 
прибавлено 3 л воды. Какова массовая доля H2S04 в полученном растворе? 
(Ответ: 23%).
14. К 0,80 л 30%-ного раствора NaOH (плотность равна 1328 кг/м3) прибав­
лено 0,40 л 14%-ного раствора NaOH (плотность равна 1153 кг/м3). Оп­
ределите массовую долю NaOH в полученном растворе и плотность по­
лученного раствора. (Ответ: 25,15%, 1275 кг/м’).
Учебно-исследовательская работа:
«Приготовление водного раствора соли заданной концентрации»
Цель работы: Приобрести навыки взвешивания на весах навески со­
ли и приготовления водного раствора соли заданной концентрации.
Содержание работы:
Получив от преподавателя индивидуальные задание (например, при­
готовить 50 г 3%-ного водного раствора К2Сг20 7), рассчитайте какую мас­
су соли и какой объем воды необходимо взять для его приготовления.
Отвесьте на весах рассчитанную навеску соли (соль взвешивайте на 
бумаге, поэтому массу этой бумаги уравновесьте массой другой бумаги, 
положенную на другую чашку весов). Взятую на весах навеску соли пере­
несите в химический стакан и затем В этот стакан прилейте необходимый 
объем дистиллированной воды, отмеренный мерным цилиндром. Смешан­
ные в стакане соль и воду тщательно перемешайте до полного растворения 
кристаллов соли.
Приготовленный раствор соли перелейте в мерный цилиндр емко­
стью 50 мл и определите плотностью этого раствора ареометром (под кон­
тролем преподавателя).
По величине измеренной плотности, пользуясь таблицей 1, устано­
вите истинную массовую долю растворенного вещества (W, %) в растворе. 
Рассчитайте абсолютную и относительную ошибки опыта и сделайте соот­
ветствующий вывод.
Таблица 1
Плотность (кг/м3) водных растворов солей при 20°С_______
NaCl КС1 К2Сг20 7
W, (%) Плотность W, (%) Плотность W, (%) Плотность
2,0 1012 2,0 1011 2,0 1012
4,0 1029 4,0 1024 3,0 1019
6,0 1041 6,0 ■1037 4;0 1026
8,0 1056 8,0 1050 5,0 1033
6,0 1040
7,0 1048
8,0 1055
Примечание: Если измеренное значение плотности полученного рас­
твора соли окажется между двумя значениями плотности в таблице 1, то 
массовую долю (W, %) найдите методом интерполяции. Например: плот­
ность Вашего раствора, определенная ареометром, равна 1025 кг/м3 (для 
К2Сг20 7). В таблице 1 указаны плотности 1019 и 1026, которым соответст­
вуют W (К2Сг20 7) равными 3% и 4%. Следовательно, изменению W на 1% 
(то есть 4% - 3% = 1%) соответствует изменению плотности 1026 -  1019 =
36
7. Ваш приготовленный раствор отличается по плотности от 1019 на вели­
чину 6 (то есть 1025 -  1019 = 6). Составим пропорцию:
7 — 1%
6 — х%.
О тсю д а  х — —  = 0,857%.
7
Следовательно, массовая доля соли в полученном растворе будет 
равна: 3% + 0,857% = 3,857%.
Занятие №8
Тема: Коллигативные свойства растворов.
Электролитическая диссоциация.
Медико-биологическое значение темы: На этом занятии изучаются 
коллигативные свойства растворов: понижение давления насыщенного па­
ра растворителя над раствором, повышение температуры кипения и пони­
жение температуры замерзания раствора, осмос. Наиболее значимы для 
биологии и медицины осмотические явления. Обусловлено это тем, что 
перемещение питательных веществ и продуктов обмена происходит преж­
де всего посредством диффузии и осмоса. В тоже время диффузия и осмос 
в живых организмах регулируются функциональным состоянием тканей 
организма и зависят от их строения. Изменение физико-химических 
свойств фаз по обе стороны биологических мембран приводит к измене­
нию скорости осмоса, а отсюда - и интенсивности обменных процессов.
Благодаря осмосу регулируется поступление воды в клетки и меж­
клеточные структуры. Возникающим при этом осмотическим давлением 
обеспечивается упругость клеток (тургор), эластичность тканей и форма 
органов, водно-солевой обмен и др. Все это необходимо для нормального 
течения разнообразных физических и химических процессов в организме: 
реакций гидролиза, окисления, гидратации, диссоциации и т.п. Этим объ­
ясняется постоянство осмотического давления (осмотический гомеостаз 
или изоосмия) крови и других биологических жидкостей. Основным орга­
ном осморегуляции у млекопитающих, в т.ч. и у человека, являются почки. 
Осмотическое давление крови у человека поддерживается на уровне 740- 
780 кПа. Лекарственные препараты, вводимые парентерально, должны 
быть изотоничны биосредам (кроме тех случаев, когда с терапевтическими 
целями вводят заведомо гипертонические растворы - например, 25% рас­
твор сульфата магния при гипертонических кризах). Введение гипотониче­
ских растворов может привести к разрушению оболочек эритроцитов и 
выходу гемоглобина в плазму (гемолиз). Обязательно изотонируют глаз­
ные капли. Все растворы, использующиеся в качестве кровезаменителей, 
являются также изотоничными крови.
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С помощью лекарственных препаратов можно изменить локально 
осмотическое давление. Это используется для усиления мочевыделения 
при острых отравлениях, при острой почечной недостаточности, при раз­
личных отеках. С изменением осмотического давления связано и действие 
солевых слабительных препаратов (с чем Вы ознакомьтесь при изучении 
химии биогенных элементов).
Цель занятия:
1. Контроль и углубление знаний о коллигативных свойствах растворов 
неэлектролитов и электролитов.
2. Развитие умений проводить расчеты молекулярной массы растворенно­
го вещества по криометрическим, эбулиометрическим и осмометриче- 
ским данным, решать задачи на основе закона разведения Оствальда.
3. Приобретение практических навыков проведения химического экспе­
римента получения электролитов и изучения их свойств.
К занятию необходимо:
1. ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы: Растворы твердых 
веществ. Понятие о коллигативных (общих) свойствах растворов. Пониже­
ние давления насыщенного пара растворов (закон Рауля), повышение тем­
пературы кипения и понижение температуры замерзания (кристаллизации) 
растворов. Осмос и осмотическое давление, закон Вант-Гоффа. Концен­
трационные эффекты растворов электролитов и их объяснение -  теория 
электролитической диссоциации (Аррениус С., Каблуков И.А.). Изотони­
ческий коэффициент. Гипо-, изо- и гипертонические растворы. Роль осмо­
са и осмотического давления в биосистемах. Плазмолиз, гемолиз, тургор.
Растворы слабых электролитов. Применение закона действующих 
масс к ионизации слабых электролитов. Константа ионизации (Ка). Сту­
пенчатый характер ионизации. Закон разбавления Оствальда. Смещение 
равновесия в растворах слабых электролитов.
Теория растворов сильных электролитов. Ионная сила растворов, ко­
эффициент активности и активность ионов сильных электролитов в рас­
творах.
2. Решить задачи №10-14 (см. вопросы для самоконтроля).
3. Подготовиться к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Электролитическая диссоциация и 
ионные процессы».
Литература:
[1] Лекционный материал;
[2] Глинка Н.Л. «Общая химия», 1998-88 гг., гл. VII, §78-80, гл. VIII, 
§81-88;
[3] Ахметов Н.С. «Общая и неорганическая химия», 1988 г., часть 1, 
раздел 111. гл. 2, §2, 4 или за 1981 г., часть 1, раздел Ш, гл. 4, §3, с. 127-132;
[4] Карапетьянц Н.Х. и др.» Общая и неорганическая химия», 1981 г..
гл. 6, с.239-254;
[5] Романцева Л.М. и др. «Сборник задач и упражнении по общей
химии», 1980 г., разделы 7, 8, §27-32.
Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию:
1. Для каких растворов строго соблюдается закон Вант-Гоффа? Написать 
формулы, выражающие зависимость осмотического давления от кон­
центрации растворов неэлектролитов и электролитов; почему для рас­
творов электролитов наблюдается отклонение от закона Вант-Гоффа?
2. В чём заключается явление плазмолиза, гемолиза, тургора? Почему 
клубника, насыщенная сахаром, выделяет сок? Почему погибают бакте­
рии в концентрированных сахарных и соленых растворах?
3. Указать методы определения молекулярной массы неэлектролита и 
электролита, основанных на коллигативных свойствах растворов.
4. Каков физический смысл изотонического коэффициента и как он связан 
со степенью диссоциации? В каких пределах изменяется величина изо­
тонического коэффициента (показать на примерах водных растворов 
КОН, К3Р04> СНзСООН)?
5. Какие из веществ (с ионными, полярными и неполярными ковалентны­
ми связями) могут диссоциировать в водном растворе на ионы? Какие 
особенности структуры растворенных веществ обусловливают их пове­
дение как электролитов?
6. Написать выражения для констант ионизации сероводородной иорто- 
фосфорной кислот, учитывая все ступени диссоциации. Почему чис­
ленное значение константы ионизации для первой ступени больше, чем 
для второй? Что характеризует численное значение константы иониза­
ции и от каких факторов она зависит?
7. Почему в случае сильных электролитов используют понятия «эффек­
тивная концентрация ионов, кажущаяся степень диссоциации, актив­
ность ионов»? В каких случаях в выражения закона действующих масс 
и константы равновесия вместо концентрации ионов вводят их активно­
сти?
8. Почему при добавлении ацетата натрия в смесь цинка и соляной кисло­
ты выделение водорода замедляется?
9. Одинакова ли концентрации ионов водорода в растворах:
а) HCI и СНзСООН одинаковой молярной концентрации;
б) НС1 и HNOi одинаковой молярной концентрации;
в) НС1 и H2S04 одинаковой молярной концентрации;
г) HNOi и H2S04 одинаковой молярной концентрации эквивалента ки­
слот?
10. Расположить 0,1 М растворы уксусной кислоты, хлорида калия, глюко­
зы, сульфата алюминия в порядке:
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а) убывающей величины осмотического давления;
б) убывающей величины температуры кипения раствора;
в) убывающей величины температуры замерзания раствора;
11 .Рассчитайте осмотическое давление при 0°С для раствора, содержащего 
в 0,5 л 9,2 г глицерина С3Н80 3. (Ответ: 4,54*103 Па).
12. В 1 л раствора при 25°С содержится 6,84 г сахара С12Н22О1, и 1,38 г эта­
нола С2Н5ОН. Рассчитайте осмотическое давление раствора. (Ответ: 
12,39- 1Ó4 Па).
13. Кажущаяся степень диссоциации NaOH в растворе, содержащем 4,1 г 
NaOH в 200 г воды, равна 88%. Определите температуру кипения этого 
раствора. Эбулиоскопическая постоянная для воды равна 0,516°. (Ответ: 
100,5°).
14. Константа ионизации азотистой кислоты равна 5,1-10"4. Рассчитайте 
степень диссоциации HN02 в её 0,01 М растворе и концентрацию ионов 
водорода. (Ответ: 22,6%; 2,26*10'3 моль/л).
Учебно-исследовательская работа (УИРС): 
«Электролитическая диссоциация и ионные процессы»
Опыт 1. Получение малорастворимых оснований.
В две пробирки внесите по 2-3 капли раствора хлорида железа (Ш). 
В одну из пробирок добавьте несколько капель раствора NaOH, в другую 
пробирку добавьте несколько капель раствора гидроксида бария. Отметьте 
цвет осадка гидроксида железа (Ш). Напишите молекулярные и ионные 
уравнения соответствующих реакций, сделайте вывод.
Опыт 2. Образование слабых оснований.
В одну пробирку внесите 3-4 капли раствора хлорида аммония, в 
другую пробирку внесите 3-4 капли сульфата аммония. В обе пробирки 
добавьте несколько капель раствора гидроксида натрия и слегка нагрейте 
их. По запаху-определите, какой газ выделяется. Напишите молекулярные 
и ионные уравнения реакций, сделайте вывод.
ОпытЗ. Образование слабых кислот.
В две пробирки внесите по 2-3 капли раствора карбоната натрия. В 
одну из пробирок добавьте несколько капель раствора НС1, в другую про­
бирку добавьте несколько капель уксусной кислоты. Что наблюдается? 
Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций образования слабой 
угольной кислоты и её разложения на воду и оксид углерода (IV). Сделай­
те вывод.
Опыт 4. Получение малорастворимых солей.
В две пробирки внесите по 2-3 капли раствора соли свинца. В пер­
вую пробирку добавьте несколько капель раствора H2S04, в другую про­
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бирку добавьте несколько капель Na2S04. Какой осадок выпадает в том и 
другом случае. Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций, 
сделайте вывод.
Опыт 5. Смешение равновесия диссоциации слабых эле!строли-
тов.
Опыт 5 а. Влияние соли слабой кислоты на диссоциацию этой ки­
слоты.
В две пробирки внесите по 5-7 капель 0,1 М раствора уксусной ки­
слоты. В каждую пробирку прибавьте одну каплю метилового оранжевого. 
Под влиянием каких ионов метилоранж принимает розовую окраску? Одну 
пробирку с раствором СН3СООН оставьте в качестве контрольной, а в дру­
гую пробирку с раствором СН3СООН внесите 2-3 микрошпателя ацетата 
натрия и перемешайте раствор стеклянной палочкой. Сравните окраску 
полученного раствора с окраской раствора в контрольной пробирке. На 
изменение концентрации каких ионов указывает изменение окраски мети­
лоранжа.
Напишите уравнение диссоциации уксусной кислоты и выражение 
константы её ионизации. Как смещается равновесие диссоциации кислоты 
при добавлении к ней ацетата натрия? Как меняется при этом концентра­
ция ионов Н+?
Опыт 56. Влияние соли основания на диссоциацию этого основания.
В две пробирки внесите по 5-7 капель 0,1 М раствора NH3. В каждую 
пробирку прибавьте одну каплю раствора фенолфталеина. Одну пробирку 
с раствором NH3 оставьте в качестве контрольной, а в другую пробирку с 
раствором NH3 добавьте 2-3 микрошпателя хлорида аммония и переме­
шайте стеклянной палочкой. Сравните полученного раствора с окраской 
раствора в контрольной пробирке.
Напишите схему равновесия в водном растворе NH3. Как смещается 
равновесие в этом растворе при добавлении к нему NH4CI? Почему при 
этом окраска фенолфталеина бледнеет?
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ЗАНЯТИЕ №9
Тема: Ионные равновесия и реакции в растворах электролитов, 
гидролиз.
Медико-биологическое значение темы: Биологические жидкости и 
ткани содержат много различных слабых и сильных электролитов: NaCI, 
K.CI, HCI, CaCI2, KH2P04, NaHC03 и др. Электролиты играют огромную 
роль в жизнедеятельности организма. В частности:
- Наличием электролитов определяется осмотическое давление всех био­
логических жидкостей организма и поддерживается постоянный ион­
ный гомеостаз. Для нормального функционирования организма в плаз­
ме крови должно находиться в среднем 154 ммоль/л катионов (в основ­
ном ионов натрия, калия, кальция, магния). Содержание анионов со­
ставляет тоже 154 ммоль/л. Среди них определяющую роль играют 
хлорид- и гидрокарбонат-ионы, а также амфиионы белков.
- Электролиты влияют на растворимость биологических ВМС. К приме­
ру, концентрацией электролитов в биологических жидкостях организма 
определяется растворимость в них гемоглобина, карбоксигемоглобина.
- Способность ионов гидратироваться препятствует обезвоживанию ор­
ганизма. Недостаток ионов и взаимосвязанная с этим потеря организ­
мом воды приводит к нарушению динамики кровообращения (сгуще­
нию крови).
- Кислотно-щелочное равновесие в крови и других биожидкостях опре­
деляется содержанием слабых и сильных электролитов (NaH2P04, 
Na2HP04, Н2С 03, NaHCOj и др.).
- Присутствием электролитов обусловлена электрическая проводимость 
жидкостей и тканей организма (проведение нервных импульсов, сокра­
щение сердца, движение скелетных мышц и др.).
- Скорость многих биохимических реакций в значительной мере зависит 
от природы и концентрации присутствующих в биосредах ионов.
Физико-химические свойства биологических жидкостей можно пра­
вильно оценивать лишь с учетом всех закономерностей в растворах элек­
тролитов. Так, при выполнении ряда биохимических исследований, при 
проведении опытов на изолированных органах и тканях необходимо учи­
тывать ионную силу жидкостей. Ионная сила большинства биологических 
жидкостей равна 0,15.
Роль гидролиза в биохимических процессах трудно переоценить. 
Прежде всего в организме имеет место ферментативный гидролиз, благо­
даря которому жиры, белки и углеводы пищи в желудочно-кишечном 
тракте расщепляются водой на более мелкие фрагменты, т.к. всасываться в 
кишечнике способны только относительно небольшие молекулы. Так, на­
пример, полисахариды усваиваются только после их гидролиза фермента­
ми до моносахаридов. Энергию, необходимую для роста и нормального
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функционирования, человек получает как за счет многостадийного процес­
са окисления пищи - белков, жиров, углеводов, так и за счет гидролиза не­
которых сложных эфиров, пептидов и гликозидов. Однако, главным ис­
точником энергии для многих биологических процессов - биосинтеза бел­
ка, транспорта ионов, сокращения мышц, электрической проводимости 
нервных клеток и т.д. является аденозинтрифосфат (АТФ). Энергия осво­
бождается вследствие гидролиза АТФ.
Действие многих лекарственных средств связано с их кислотно­
щелочными свойствами и способностью гидролизоваться, что необходимо 
учитывать при решении вопроса о допустимости одновременного назначе­
ния лекарств при лечении.
Знания перечисленных явлений и обусловленных ими свойств рас­
творов имеют прямое применение в терапевтической и хирургической 
практике, научно-медицинских исследованиях. Эти знания необходимы и 
для изучения отдельных вопросов биохимии, физиологии, фармакологии и 
для усвоения последующих разделов данного курса.
Нормальная жизнедеятельность организма невозможна без поддер­
жания постоянных характеристик (температура, осмотическое давление, 
концентрация веществ) во внутриклеточных и тканевых жидкостях орга­
низма. Одной из постоянных характеристик организма является значение 
pH всех жидких сред организма (изогидрия). Сохранение постоянства pH 
жидких сред имеет для организма жизненно важное значение, поскольку 
все биохимические и физиологические процессы с участием гормонов и 
ферментов протекают только в строго определенном интервале значений 
pH. Кроме того, ионы водорода являются катализаторами многих биохи­
мических процессов, а даже небольшие изменения концентрации ионов Н+ 
в крови и межтканевых жидкостях сильно влияют на величину осмотиче­
ского давления в этих биожидкостях. Отклонение pH крови от нормы 
(7,36) всего лишь на несколько сотых приводит к нарушению процессов 
жизнедеятельности организма. Ограниченное постоянство pH в различных 
средах нашего организма поддерживается в первую очередь физико­
химическим путем - буферными системами.
В химических, токсикологических, санитарно-гигиенических и кли­
нических лабораториях буферные растворы применяются для поддержания 
постоянства pH среды, например, при изучении свойств белков, фермен­
тов, гормонов и других биологически активных веществ; при выделении 
токсинов из биологического материала и их анализе; для приготовления 
инъекционных растворов, кровезаменителей и стабилизации ряда лекарст­
венных веществ. Определение pH ряда биологических жидкостей (мочи, 
желудочного сока) является важным диагностическим тестом, поскольку 
различные заболевания сопровождаются нарушением кислотно-щелочного 
равновесия.
4.1
Цели занятия:
1. Формирование системного подхода к рассмотрению равновесных про­
цессов в растворах электролитов, углубление знаний о кислотно­
основных взаимодействиях в водных растворах.
2. Закрепление знаний о равновесии между раствором и осадком малорас­
творимого электролита, условиях осаждения и растворения малораство­
римых электролитов.
3. Развитие умений составления уравнений протолитических реакций ней­
трализации, гидролиза и ионизации, а также качественной и количест­
венной оценки этих процессов.
4. Приобретение практических навыков экспериментального изучения 
гидролиза солей.
К занятию необходимо:
1. ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы: Равновесие между 
раствором и осадком малорастворимого электролита. Константа раствори­
мости Ks. Условия растворения и осаждения осадков.
Ионизация воды. Ионное произведение воды. Водородный показа­
тель -  pH; pH растворов сильных кислот и оснований.
Теории кислот и оснований (Аррениуса, Льюиса, Бренстеда и Ло­
ури). Константы кислотности (Ка) и основности (Кв). Процессы ионизации, 
гидролиза, нейтрализации с точки зрения различных теорий кислот и ос­
нований. pH растворов слабых кислот, оснований, гидролизующихся со­
лей. Степень и константа гидролиза солей. Смещение равновесия протоли­
тических реакций.
Амфотерные электролиты (амфолиты). Растворение амфотерных 
гидроксидов в сильных кислотах и основаниях.
Роль ионных, в том числе кислотно-основных взаимодействий при 
метаболизме лекарств, в анализе лекарственных препаратов, при приго­
товлении лекарственных смесей. Химическая несовместимость лекарст­
венных веществ.
2. РЕШИТЬ задачи №12-15 (см. Вопросы для самоконтроля).
3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Гидролиз солей».
Литература:
[1] Лекционный материал;
[2] Глинка Н.Л. «Общая химия», 1980-88 гг., гл. VIII, §89-92;
[3] Ахметов Н.С. «Общая и неорганическая химия», 1981 г., с. 132- 
134, 181-185, 188-191, 208-212 или за 1988 г. с. 131-132, 176-179, 182-184, 
200-204;
[4] Карапетьянц М.Х. и др. «Общая и неорганическая химия», 1981г., 
часть 2, гл. 6, с. 254-259, 261-287;
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[5] Романцева Л.М. и др. «Сборник задач и упражнений по общей 
химии», 1980 г., раздел 8, §33-36.
Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию:
1. Написать выражения для произведения растворимости иодида серебра, 
карбоната серебра и фосфата кальция. Изменяется ли величина ПР ве­
щества при добавлении к его насыщенному раствору:
а) сухого осадка этого же вещества;
б) другого вещества с одноизменным ионом?
2. Можно ли с помощью произведения растворимости характеризовать 
растворимость хлорида натрия, бромида калия и сульфата натрия? Как 
обосновать неприменимость характеристики ПР к хорошо растворимым 
веществам и труднорастворимым неэлектролитам?
3. В ненасыщенном водном растворе находятся ионы Ag+, СГ, Г, Вг\ Ка­
кая из солей (хлорид серебра, иодид серебра или бромид серебра) в пер­
вую очередь будет выпадать в осадок при выпаривании раствора? Ответ 
объяснить.
4. Изменяется ли величина ионного произведения воды при:
а) добавлении к воде соляной кислоты;
б) добавлении к воде КОН;
в) при нагревании или охлаждении воды?
5. Может ли водородный показатель водного раствора иметь следующие 
значения: рН=0, рН=14, pH меньше нуля, pH больше 14? Как изменится 
концентрация ионов водорода, если:
а) pH раствора понизится с 9 до 6;
б) рОН раствора понизится с 11 до 9?
6. Свежая дистиллированная вода имеет pH = 7. Почему при стоянии на 
воздухе pH воды постепенно понижается?
7. Какие частицы называют протолитами и какие -  амфолитами?
Назовите из перечисленных молекул и ионов все частицы, способные 
проявлять свойства амфолитов? (Н20, Н30 +, ОН', NH3, NH4+, СН3СООН, 
H2P04\  H3P04, HN03).
8. Привести примеры солей, которые при обычных условиях:
а) полностью подвергаются гидролизу;
б) практически не подвергаются гидролизу;
в) в водных растворах имеют кислую среду.
9. Как будут действовать на метилоранж и фенолфталеин водные раство­
ры:
а) карбоната калия;
б) хлорида аммония;
в) сульфата калия;
г) хлорида цинка?
Ответ объяснить.
45
10. Как объяснить, что водный раствор гидрокарбоната натрия имеет сла­
бощелочную среду, а водный раствор гидросульфита натрия -  слабо­
кислую, хотя обе соли -  соли сильного основания и слабой угольной 
кислоты и средней по силе сернистой кислоты?
11. Почему при действии водного раствора сульфида натрия на раствор со­
ли магния выделяется сероводород; при действии раствора хлорида ам­
мония на раствор силиката натрия образуется осадок кремниевой ки­
слоты?
12 Произведение растворимости (ПР) иодида свинца (П) при 15°С равно 
8,7*1О'9. Вычислите молярную концентрацию ионов Рв2+ и Г в насы­
щенном растворе PbJ2. (Ответ: 1,295*10‘3 моль/л; 2,590*10'3 моль/л).
13 Произведение растворимости сульфата кальция при некоторой темпера­
туре равно 6,1*10‘5. Выпадет ли осадок CaS04, если к 0,1 л 0,01 М 
Ca(N03)2 прибавлено 0,4 л 0,0005 М H2S04. Степень диссоциации нит­
рата кальция и серной кислоты принять равной едицине.
14.Определите pH 0,1 М раствора СН3СООН, если степень диссоциации 
кислоты в этом растворе при 25°С равна 1%. (Ответ: 3,0).
15.Напишите уравнения протолитических реакций гидролиза (по стадиям) 
соли K2[Zn(OH)4] (в молекулярной и ионной формах), определите реак­
цию среды в растворе этой соли. Вычислите pH и рОН водного раствора 
данной соли, если в данном растворе [ОН ] = 10° моль/л.
Учебно-исследовательская работа (УИРС):
«Гидролиз солей»
Опыт 1. Реакция среды в растворах различных солей.
Выполнение работы. В семь пробирок налить по 5-6 капель ней­
трального раствора лакмуса. Одну пробирку оставить в качестве контроль­
ной, а в остальные добавить по одному микрошпателю кристаллов сле­
дующих солей: в первую -  ацетата натрия; во вторую -  хлорида алюминия; 
в третью -  карбоната натрия; в четвертую -  карбоната аммония; в пятую -  
хлорида калия; в шестую -  ацетата аммония.
Растворы размешать (стеклянные палочки не переносить из одного 
раствора в другой).
По изменению окраски лакмуса сделать вывод о реакции среды в 
растворе каждой соли.
Запись данных опыта. Полученные результаты свести в таблицу:
№
пробир­
ки
Формула соли Окраска
лакмуса
Реакция сре­
ды
pH раствора 
(рН<7, рН=7 или 
РН>7)
Какие из исследованных солей подвергаются гидролизу? Написать 
ионные и молекулярные уравнения реакций их гидролиза и указать вид 
гидролиза каждой соли (простой или ступенчатый).
В случае ступенчатого гидролиза написать уравнение реакции толь­
ко для первой ступени, так как практически в достаточно концентрирован­
ных растворах последующие ступени протекают очень слабо. Сделать об­
щие выводы о реакции среды в растворах солей, образованных:
а) сильным основанием и слабой кислотой;
б) слабым основанием и сильной кислотой;
в) слабым основанием и слабой кислотой;
г) сильным основанием и сильной кислотой.
Опыт 2. Влияние силы кислоты и основания, образующих соль, на сте­
пень её гидролиза.
Выполнение работы. В две пробирки до 2/3 их объема налить дис­
тиллированной воды. В одну пробирку внести один микрошпатель кри­
сталлов сульфита натрия, в другую -  столько же кристаллов карбоната на­
трия. В каждую пробирку добавить по одной капле фенолфталеина.
Написать ионные уравнения гидролиза сульфита натрия и карбоната 
натрия (по первой ступени). В растворе какой соли окраска фенолфталеина 
более интенсивна? В каком растворе концентрация ионов ОН' более высо­
кая? Степень гидролиза какой соли больше? Почему?
Степень гидролиза какой соли при одинаковых концентрациях и 
температуре должна быть больше: А1С1з или MgCI2? В растворе какой соли 
концентрация ионов Н+ выше? Проверить свой ответ опытом, определив 
ориентировочно при помощи индикаторной бумаги pH растворов этих со­
лей.
Сделать общий вывод о влиянии силы кислоты и основания, обра­
зующих соль, на степень её гидролиза.
Опыт 3. Влияние температуры на степень гидролиза соли. .
Выполнение работы. Налить в пробирку /г её объема дистиллиро­
ванной воды и внести в неё 2-3 микрошпателя ацетата натрия.
Написать ионное уравнение гидролиза этой соли. Какое значение 
должен иметь pH раствора ацетата натрия: меньше 7 или больше?
Добавить в пробирку с раствором соли одну каплю фенолфталеина. 
Опустить пробирку в водяную баню, нагретую до кипения.
Запись данных опыта. Какой вывод об изменении концентрации 
ионов ОН' в растворе можно сделать на основании изменения окраски фе­
нолфталеина при нагревании? В каком направлении смещается равновесие 
гидролиза? Охладить пробирку в холодной воде. Происходит ли снова 
смещение равновесия гидролиза?
Сделать вывод о влиянии температуры на степень гидролиза соли. 
Указать причины этого влияния.
-17
Опыт 4. Влияние разбавления раствора на степень гидролиза соли.
Выполнение работы. В пробирку внести 2-3 капли раствора хлори­
да сурьмы (Ш) и постепенно по каплям прибавлять воду до выпадения бе­
лого осадка хлорида антимонила SbOCI. Этот осадок образуется на второй 
ступени гидролиза из Sb(OH)2Cl вследствие отщепления воды.
Запись данных опыта. Написать ионные уравнения первой и второй 
ступеней гидролиза хлорида сурьмы (Ш) и общее уравнение её гидролиза 
до образования Sb(OH)2CI. Написать формулу для вычисления константы 
гидролиза хлорида сурьмы (Ш) для первой ступени. Показать при помощи 
этой константы, как влияет разбавление на степень гидролиза этой соли. 
Добавлением какого реактива можно уменьшить степень гидролиза хлори­
да сурьмы? Проверить свое заключение опытом.
Сделать общий вывод о влиянии разведения на степень гидролиза 
солей. Степень гидролиза каких солей не меняется при разбавлении рас­
твора?
Опыт 5. Влияние изменения концентрации водородных ионов на гид­
ролиз соли.
Выполнение работы. Внести в пробирку 8-10 капель дистиллиро­
ванной воды и один микрошпатель кристаллов хлорида олова (П). Раствор 
перемешать стеклянной палочкой. Образующийся белый осадок представ­
ляет собой основную соль олова SnOHCl. В результате какого процесса 
получилась эта соль?
Написать ионное уравнение соответствующей реакции. Концентра­
цию каких ионов в растворе следует увеличить, чтобы подавить гидролиз? 
Добавить этих ионов. Растворился ли осадок?
ЗАНЯТИЕ №10
Тема: Реакции с переносом электронов.
Медико-биологическое значение темы: Окислительно­
восстановительные процессы в организме осуществляются путем переноса 
электронов или протонов в присутствии ферментов-оксидаз.
Каждый компонент окислительно-восстановительного процесса, 
протекающего в организме, характеризуется определенным значением 
окислительно-восстановительного (реДЬкс) потенциала, а сама ОВ реакция 
характеризуется определенным значением разности потенциалов. Зная 
значения редокс потенциалов компонентов, участвующих в биохимиче­
ских ОВ-реакциях, можно определить направление и глубину протекания 
этих процессов. Поэтому знание этого материала необходимо для изучения 
биохимии, физиологии, физиотерапии других предметов.
Цели занятия:
1. Расширение и углубление теоретических представлений и знаний об 
окислительно-восстановительных реакциях.
2. Закрепление знаний о зависимости окислительно-восстановительных 
свойств атомов элементов и их соединений от их положения в перио­
дической системе элементов и от степени окисления атомов элементов 
в соединениях.
3. Освоение методики составления уравнений окислительно­
восстановительных реакций методом полуреакций.
К занятию необходимо:
1. ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы: Электронная тео­
рия окислительно-восстановительных реакций (Писаржевский Л.В.). Ос­
новные понятия: окисление, восстановление, окислитель, восстановитель.
Окислительно-восстановительные свойства элементов и их соедине­
ний в зависимости от положения элемента в ПСЭ и степени окисления 
атомов элементов в соединениях.
Сопряженные пары окислитель-восстановитель. Окислительно­
восстановительная двойственность. Важнейшие окислители и восстанови­
тели.
Составление уравнений окислительно-восстановительных реакций:
а) метод электронного баланса; б) метод полуреакций.
Стандартное изменение энергии Гиббса окислительно­
восстановительной реакции потенциалы полуреакций (электродные потен­
циалы). Определение направления окислительно-восстановительных реак­
ций по разности окислительно-восстановительных потенциалов.
Представление о влиянии среды (pH) на направление окислительно­
восстановительных реакций и характер образующихся продуктов.
Роль окислительно-восстановительных процессов в метаболизме.
2. ВЫПОЛНИТЬ задания №10-16 (см. Вопросы для самоконтроля). 
Литература:
[1] Лекционный материал;
[2] Глинка Н.Л. «Общая химия», 1980-88 гг., гл. IX, §93-97, 99-101;
[3] Ахметов Н.С. «Общая и неорганическая химия», 1981 г., часть 
первая, раздел V, гл. 6, §1-4 или за 1988 г. часть первая, раздел V, гл. 6, § 1 - 
4;
[4] Карапетьянц М.Х., Дракин С.И. «Общая и неорганическая хи­
мия», 1981 г., гл. 4, §4.9, с.202-212.
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Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию
1. Что такое степень окисления атома элемента? Рассчитать с.о. хрома в 
ионе СЮ42' и в следующих соединениях: Fe(CrO:h, K2Cr207, Na3Cr03, 
[Сг(Н20)б]С12. Какова максимальная степень окисления хрома и поче­
му?
2. Как изменяется с.о. атома элемента в процессе его окисления и восста­
новления? Привести пример.
3. Какую с.о. должны иметь сера, азот, хлор, марганец и железо, чтобы 
проявляли свойства только:
а) окислителя,
б )  восстановителя?
При какой с.о. они могут проявлять О-В-двойственность?
4. Атом какого элемента (К, Na, Al, С, Р, Cl, F) будет проявлять наиболь­
шие:
а) окислительные свойства;
б) восстановительные свойства?
Ответ объяснить.
5. Какой из ионов (К+, Cu2+, Au3+, F‘, CF, Г) будет проявлять самые силь­
ные:
а) восстановительные свойства;
б) окислительные свойства?
Ответ объяснить.
6. В каком из приведенных преобразований происходит процесс окисле­
ния:
а) К2СГ2О7—>К2СЮ4;
б) Fe(OH)3— K2Fe04;
в) КМп04—>Мп02;
г) FeCl3—>FeCI2;
д) H2S—H2S04?
7. Какой из приведенных ионов может проявлять окислительно­
восстановительную двойственность: F‘, S032', S2', N 02’, Са2+, Мп04', 
Cr3+, Аи+?
8. Какие есть типы О-В-реакций? Написать уравнения реакций диспро­
порционирования и внутримолекулярного окисления-восстановления с 
участием КСЮ3.
9. Какие преимущества в составлении уравнений О-В-реакций имеет ме­
тод полуреакций перед методом электронного баланса?
10. Составить уравнения полуреакций окисления и восстановления:
а) в кислой среде:
Cr3ł—>Сг2072'; МпО:—Мп04'; N 0 3'-*N 02; Н20 2— 0 2;
б) в щелочной среде:
А!—[А1(ОН)4]‘; Mn02—>Mn042'; N 03'—>NH3; СЮ2—СЮ42';
Cr04M Cr(O H )4]-.
50
11. Подобрать среду (кислая, щелочная, нейтральная) в следующих окисли­
тельно-восстановительных реакциях:
С12О7” + J + ... —> Cr3+ + J? + ...
AI + Н20  + ... [А1(0 Н)4(Н20 )2]' + н2
Fe(OH)2 + 0 2 + ... — Fe(OH)3 
MnCV + SO32' + ...->  Mn2+ + SCXf + ...
12. По приведенным ниже полуреакциям (электронно-ионным схемам) со­
ставьте уравнения окислительно-восстановительных реакций (в моле­
кулярной форме):
а) N 02' + 2Н+ + е —> N0 + Н20  
2J' - 2е - » J2
б) Рв02 + 4Н+ + 2е -> Рв2+ + 2Н20  
NOV + Н20  -  2е -> N 03' + 2Н+
в) Сг20 3 + ЮОН' - 6е — 2Сг0 42’ + 5Н20  
Вг2 + 2е —*• 2Вг"
г) As02‘ + 40Н" -2е — As043‘ + 2Н20  
Мп04' + е —► Мп0 42‘.
13. Составьте уравнения следующих окислительно-восстановительных ре­
акций методом полуреакций:
а) КМп04 + FeS04 + H2S04 —* MnS04 + Fe2(S0 4)3 + K2S04 + H20;
б) Zn + KOH + H20  -> K2[Zn(OH)4] + H2;
в) KMn04 + K2S03 + H20  -* Mn02 + K2S04 + K.OH.
14.Определить молярную массу эквивалента окислителя в следующих 
окислительно-восстановительных реакциях:
Fe20 3 + СО — -»  С 02 + Fe 
Р + HN03 + Н20  -► Н3Р04 + NO.
15.Определите массу иода и объем оксида азота (П) (н.у.), выделившихся 
при добавлении 10 мл 0,2 М раствора KN02 к избытку подкисленного 
раствора KJ.
16. Какую массу сульфата железа (П) можно окислить в кислой среде с по­
мощью 20 мл 0,1 М раствора КМп04?
17. Как определить молярную массу эквивалента окислителя и восстанови­
теля? Может ли эта величина изменяться в зависимости от среды (кис­
лая, нейтральная, щелочная)? Примеры.
18.Чему равна молярная масса эквивалента перманганата калия калия как 
окислителя, если это вещество в процессе О-В-реакции восстанавлива­
ется:
а) до сульфата марганца (П);
б) до оксида марганца (IV);
в) до марганца калия К2Мп04?
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19. Какова молярная концентрация эквивалента KCIO в 0,4 М растворе 
КСЮ:
а) как восстановителя, если КСЮ окисляется в КСЮ3;
б) как окислителя, если КСЮ восстанавливается до KCI?
20. Какая из двух окислительно-восстановительных систем:
Aui+ + Зе —» Аи° или А11+ + Зе = А1° будет проявлять более сильные 
окислительные свойства, если значения стандартных электродных по­
тенциалов этих систем соответственно равны +1,50 и (-1,66) вольт?
21. Указать знак (больше или меньше нуля) стандартного электродного по­
тенциала процесса Мп2+ + 2е = Мп°, если марганец в ряду стандартных 
электродных потенциалов находится левее водорода.
22. В каком направлении может протекать О-В-реакция, если стандартное 
изменение энергии Гиббса этой реакции значительно больше нуля? Ка­
кова будет при этом разность (больше или меньше нуля) стандартных 
окислительно-восстановительных потенциалов окислителя и восстано­
вителя?
23. Какой из окислителей (Mn02, Рв02, К2СГ2О7) является наиболее эффек­
тивным по отношению к НС1 при получении С12?
24. Почему пероксид водорода обладает О-В-двойственностью? Указать, в 
каких из следующих О-В-реакций пероксид водорода является окисли­
телем, а в каких -  восстановителем:
а) KMnC>4 + Н2О2 —> Мп02 + КОН + 0 2 + Н20
б) J2 + Н:0 2 — Н.Юз + н 2о
в) КСЮ3 + Н20 2 — КС1 + о : + н :о
г) KJ + Н20 : -» J2 + КОН.
25. Вычислите при 25°С окислительно-восстановительный потенциал (ф) для 
системы Мп04‘ + 8Н+ + 5е —> Мп2+ + 4Н20, если с(Мп04') = 10‘5, с(Мп2+) = 
10‘2, с(Н+) = 10 'моль/л. Стандартный окислительно-восстановительный по­
тенциал для этой системы (ф°) равен 1,51 В. (Ответ: 1,38 В).
26. Вычислите при стандартных условиях электропроводную силу ЭДС окис­
лительно-восстановительной реакции SnCl4 + 2FeCK —» SnCI2 + 2FeCI3, если 
(о" ; = +0,771 В, а ф",4 = +0,15 В. Указать знак (больше или меньше
нуля) AG24s° этой реакции.
27. При каком значении pH раствора (1 или 2) сильнее всего выражены окис­
лительные свойства К2СГ2О7, если для окислительно-восстановительной 
системы Сг20 72' + 14Н+ + 6е —> 2Сг3+ + 7Н30  стандартный окислительно­
восстановительный потенциал (ф°) равен 1,33 В, а концентрации ионов 
СГ2О72’ и Сг" соответственно равны 10"' и 10"6 моль/'л? Ответ подтвердите 
расчетом окислительно-восстановительных потенциалов (ф) при заданных 
значениях pH раствора.
28. Будет ли при стандартных условиях протекать следующая окислительно­
восстановительная реакция 21FS + 302 —* 2SO; + 21 ГО, если стандартные 
величины энергии Гиббса образования веществ равны (кДж/моль): 
AG°SO:(r) = -300,37; AG0 Н:0(ж) = -237,5; AG° H3S (г) = -33,02?
29. Можно ли иодид калия использовать в качестве восстановителя для прове­
дения в стандартных условиях реакции: F; + 2Г —> J2 + 2F\ если
= +0,54 В, a <p"r iF =+2,87 В?
30. Рассчитайте при стандартных условиях AG298° окислительно­
восстановительной реакции Fe + 2AgN03 = Fe(N03)2 + 2Ag, если
<p“ ih = -0,44 В, a 4>'\r-nf - = +0,799 В. Будет ли данная реакция протекать
самопроизвольно в прямом направлении?
31. У кажите преимущественное направление (прямое или обратное) протека­
ния следующих окислительно-восстановительных реакций:
а) 2Fe2+ + С12 = 2Fe3+ + 2СГ;
б) 2Fe2+ + 2J; в) 2Fe2+ + F2 = 2Fe3+ + 2F,
если =+0,771 В, <р°., 1п. =+1,36 В, р " /(. =+2,87В и (р": Г1 =+0,54В.
Какую из приведенных реакций можно считать практически необратимой 
реакцией?
32. Какой объем 0,2 М раствора К2Сг20 7 потребуется для окисления в ки­
слой среде 0,3 л 0,05 М KN02 по реакции:
KN02 + К2Сг20 7 + H2S04 — KN03 + Cr2(S04)3 + K2S04 + H20? 
(Ответ: 0,025 л).
ЗАНЯТИЕ №11
Тема: Учение о растворах и реакции с переносом электронов. 
(Контрольная работа).
Цели занятия:
1. Выяснение уровня теоретических знаний студентов и умений обобщать 
и систематизировать программный материал.
2. Контроль умений и навыков проводить расчеты и усвоения методики 
практического приготовления растворов заданной концентрации, а так­
же составления уравнений окислительно-восстановительных реакций.
3. Закрепление умений и навыков излагать ответ на контрольные вопросы 
логично, грамотным химическим языком.
К занятию необходимо:
1. ПОВТОРИТЬ изученный на занятиях №8-11 программный матери­
ал.
2. ПОВТОРИТЬ решение типовых расчетных задач и упражнений к заня­
тию №8-11.
3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению контрольной работы. 
Дитература: См. соответствующие пункты к занятию №8-11.
В содержание контрольной работы включены:
1. Теоретические вопросы из перечня программных вопросов по изучен­
ным темам.
2. Расчетные задачи.
П р и м еч а н и е: К контрольной работе допускаются студенты, не 
имеющие задолженностей по занятиям.
ЗАНЯТИЕ №12
Тема: Строение электронных оболочек атомов.
Цели занятия:
1. Расширение и углубление знаний о строении атома и строении элек­
тронных оболочек атома.
2. Развитие умений составлять электронные формулы атомов и их элек­
тронно-структурные схемы с указанием на их взаимосвязь с положени­
ем элемента в периодической системе элементов.
3. Формирование системного подхода к объяснению химической активно­
сти элементов и их соединений на представлениях современной теории 
строении атома и его электронных оболочек.
4. Уяснение значения теории строения атома для дальнейшего изучения 
химии элементов, других химических и специальных дисциплин.
К занятию необходимо:
1. ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы: Основные этапы и 
диалектика развития представлений о существовании и строении атомов. 
Спектры атомов как источник информации об их строении.
Квантовый характер поглощения и излучения энергии (Планк). Кор­
пускулярно-волновой дуализм микрочастиц. Уравнение де Бройля. Волно­
вые свойства частиц и принцип неопределенности.
Характер движения электронов в атоме. Электронное облако. Волно­
вая функция и представление о её расчете на основании уравнения Шре- 
дингера.
Квантование энергии в системах микрочастиц. Электронные энерге­
тические уровни атома. Главное квантовое число. Форма s-, р-, d- 
орбиталей атома. Орбитальное квантовое число. Магнитное квантовое 
число и пространственная ориентация р- и d-орбиталей. Спиновое кванто­
вое число.
Принцип Паули. Принцип наименьшей энергии. Основное, возбуж­
денное и ионизированное состояние атомов. Электронные формулы и 
электронно-структурные схемы атомов.
2. ВЫПОЛНИТЬ задания №10-18 (см. Вопросы для самоконтроля).
ЛИТЕРАТУРА:
[1] Лекционный материал;
[2] Глинка Н.Л. «Общая химия», 1980-88 гг., гл. Ш, §20-32;
[3] Ахметов Н.С. «Общая и неорганическая химия», 1981 г., часть
первая, раздел I, гл. 1 (§§1-3) и гл. 2 (§1) или за 1988 г. часть первая, раздел
I, гл. 2 (§§1-3) и гл. 3 (§1);
[4] Карапетьянц М.Х., Дракин С.И. «Общая и неорганическая хи­
мия», 1981г., часть 1, гл. 1, с. 7-31.
Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию:
1. Какие недостатки присущи ядерной модели атома Резерфорда и модели 
атома Бора?
2. Можно ли уравнение де Бройля и принцип неопределенности приме­
нять для макрочастиц? Ответ объяснить.
3. Сколько подуровней и орбиталей находится на четвертом энергетиче­
ском уровне? Показать расположение электронов на полностью запол­
ненном четвертом энергетическом уровне. Чему равна электронная ем­
кость этого уровня?
4. Написать значения всех четырех квантовых чисел, описывающих энер­
гетическое состояние валентных электронов атома углерода.
5. Показать применение правил Хунда и Клечковского на примерах элек­
тронно-структурных схем атомов азота и калия.
6. Среди приведенных ниже электронных конфигураций указать невоз­
можные и объяснить причину их невозможности: 1р3, Зр5, 2s3, 2d5, 5d2, 
3d12, 3d4, Зр7.
7. Атомы каких элементов имеют одинаковое число электронов на s- 
подуровне внешнего уровня и на d-подуровне предвнешнего уровня? 
Какова максимальная степень окисления этих атомов в соединениях?
8. На основании электронно-структурных схем атомов фосфора, цезия и 
марганца объяснить положение этих элементов в ПСЭ (группа, период, 
подгруппа).
9. Внешний электронный уровень атома некоторого элемента содержит 
электронную конфигурацию 6р'. Назвать элемент и указать его валент­
ные электроны.
10. Укажите порядковый номер элемента, у которого:
а) заканчивается заполнение электронами орбиталей Зб-подуровня;
б) начинается заполнение электронами подуровня 5р.
В каком периоде ПСЭ будут находиться эти элементы?
11. Сравните электронную конфигурацию внешнего электронного слоя 
атомов элементов главной и побочной подгрупп VII группы. Почему 
марганец, имея семь валентных электронов, проявляет металлические 
свойства, в то время как галогены являются типичными неметаллами?
12. Напишите электронную конфигурацию валентных электронов в атоме 
элемента находящегося:
а) в главной подгруппе VI группы и в 5 периоде;
б) в побочной подгруппе IV группы и в 4 периоде.
13. Укажите особенности электронных конфигураций атомов меди и хрома. 
Сколько 45-электронов содержат невозбужденные атомы этих элемен­
тов?
14. Почему атомы бора, скандия и азота, имея разное число валентных 
электронов на внешнем энергетическом уровне, способны проявлять 
одинаковую валентность, равную трем?
15. Почему селен и хром расположены в одном периоде и одной группе 
ПСЭ, но в разных подгруппах? Какую максимальную и какую мини­
мальную степень окисления способны проявлять хром и селен в соеди­
нениях? Ответ объясните.
16. Напишите электронные формулы и составьте электронно-графические 
схемы ионов Mn2+, Fe2", Fe31, F'. Чем можно объяснить особую устойчи­
вость электронной конфигурации катиона Fe3+ и аниона CF?
17. Какие из ионов (Mn2+, К+, Na', S2‘, CF) будут иметь в своем составе:
а) наибольшее число электронов;
б) одинаковое число электронов;
в) наименьшее число протонов в ядре?
18. Среди приведенных ниже электронных конфигураций внешних элек­
тронных слоев атомов указать ту конфигурацию, которая соответствует 
элементу с наиболее выраженными:
а) металлическими свойствами;
б) неметаллическими свойствами: 4s2, 6s1, 3s2p2, 2s2p5.
ЗАНЯТИЕ №13
Тема: Периодический закон и периодическая система элементов.
Цели занятия:
1. Расширение и углубление знаний о периодическом законе 
Д.И.Менделеева, его философском значении, структуре периодической 
системы элементов.
2. Формирование системного подхода к объяснению химической активно­
сти элементов и их соединений, исходя из положения данного элемента 
в ПСЭ.
3. Уяснение значения периодического закона и периодической системы 
элементов для дальнейшего изучения химии элементов, химических и 
специальных дисциплин.
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К занятию необходимо:
1. ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы: структура ПСЭ: 
периоды, группы, семейства, s-, р-, d-, Пклассиф: кация элементов (блоки). 
Длиннопериодный и короткопериодный варианты ПСЭ. Периодический 
характер изменения свойств атомов элементов: р щиус, энергия ионизации, 
энергия сродства к электрону, относительна:, электроотрицательность 
(ОЭО). Определяющая роль внешних электронных оболочек для химиче­
ских свойств элементов. Периодический характер изменения свойств про­
стых веществ, оксидов и водородных соединений элементов.
2. ВЫПОЛНИТЬ задания №14-21 (см. вопросы для самоконтроля).
ЛИТЕРАТУРА:
[1] Лекционный материал;
[2] Глинка Н.Л. «Общая химия», 1980-88 гг., гл.П (§§17-19) и гл.Ш 
(§§32-34);
[3] Ахметов Н.С. «Общая и неорганическая химия», 1981г., часть 1, 
раздел 1, гл.2 (§§ 1, 2) и гл.З (§§1-3) или за 1988г., часть 1, раздел 1, 
гл.3(§§1, 2) и гл.4 (§§1-4).
Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию:
1. Почему каждый период ПСЭ начинается с двух s-элементов и заканчи­
вается шестью р-элементами?
2. Почему медь и калий, находясь в одной группе и одном периоде ПСЭ, 
имея одинаковое число электронов на внешнем уровне, сильно отлича­
ются друг от друга по восстановительной способности? Почему медь 
имеет меньший атомный объем и большую плотность, чем калий?
3. Как меняются термическая устойчивость, восстановительная способ­
ность и сила кислот в ряду H2S, H2Se, Н2Те? Какие водородные соеди­
нения образуют p-элементы третьего периода и как изменяются кислот­
но-основные свойства этих соединений (в водном растворе) в периоде 
слева направо?
4. Почему хром проявляет металлические свойства, а селен является неме­
таллом, хотя оба элемента находятся в одной группе и одном периоде 
ПСЭ? Указать минимальную и максимальную степени окисления этих 
элементов в соединениях.
5. У какого из атомов (В, С, Si, Рв):
а) наименьший радиус;
б) наименьшее значение энергии ионизации;
в) наиболее сильно выраженные восстановительные свойства?
Ответ объяснить.
6. Какая частица имеет больший радиус:
а) Си0 или Аи°;
б) Си0 или Zn°;
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в) Cu' или Cu2+;
г) Cu" или Си1':
д) К" или Си0?
7. Объяснить, почему сера проявляет четные валентные состояния 2, 4, 6, 
а хлор -  нечетные (1, 3, 5, 7)? Как изменяются окислительные свойства 
и сила кислот в ряду: НСЮ, НСЮ2, НСЮ3, НСЮ4?
8. На чем основывается деление элементов со сходной электронной кон­
фигурацией внешнего энергетического уровня атомов на полные и не­
полные электронные аналоги? Выделить полные электронные аналоги 
среди S-элементов I группы и p-элементов V группы.
9. Почему в каждой из групп ПСЭ для s- и p-элементов наблюдается ска­
чок в изменении химических свойств при переходе от элементов 2 пе­
риода к элементам 3 периода?
10. Почему в главных подгруппах p-элементов элементы больших перио­
дов выделяются ещё в отдельные подгруппы (подгруппа германия, под­
группа мышьяка и т.д.)?
11. Какую предположительно структуру должен иметь 8 период ПСЭ? По­
вторит ли он целиком 7 период?
12. Как объяснить правомерность включения элементов подгруппы гелия в 
8 группу, водорода в 1 и 7 группы, тория -  в семейство 51-элементов?
13. Расположить по мере возрастания энергии ионизации следующие ато­
мы: 1) Is2; 2) 1 s22s 1; 3) ls22s22p2;4) ls22s22ps; 5) ls22s22p63s'.
14. Пояснить причину различий значениях ионных радиусов для следую­
щих изоэлектронных ионов: 0,133 нм (F); 0,136 нм (О'2); 0,098 нм (Na+); 
0,074 нм (Mg2+); 0,057 нм (А13+).
15. Почему при переходе от водорода к литию энергия ионизации умень­
шается более резко, чем при переходе от лития к натрию или от натрия 
к калию?
16. Почему разница в значениях первой и второй энергии ионизации у ато­
ма натрия больше, чем у атома магния?
17. Чем обусловлена близость-значений энергий ионизации атомов железа, 
кобальта и никеля, имеющих разную электронную конфигурацию?
18. У какого из сравниваемых элементов сильнее выражены металлические 
свойства:
а) Cu, Ag, Au;
б) К, Rb, Cs;
в) Se, Mo, Те, W?
19. Какой из сравниваемых гидроксидов является более сильным основани­
ем:
а) LiOH, КОН, CsOH;
б) LiOH, NaOH, Mg(OH)2, AI(OH),;
в) Сг(ОН)2, Сг(ОН)3?
20. Какая из сравниваемых кислот является самой сильной:
a) H2C 03, Н3РО4, H:S04, НСЮ4;
б) H2Cr04, H2Mo04, H2W04;
в) H2S04, H2Cr04, H2Te04;
г) H2S, H2SÓ3, h2so 4?
21.Указать степень окисления, наиболее характерную для Fe И Ni, если 
ДС°298 процессов 4Fe(OH)2 + 0 2 + 2Н:0  = 4Fe(OH)3 и 4Ni(OH): + 0 2 + 
2Н20  = 4Ni(OH)3 соответственно равны -92,34 и +22,84 кДж/моль.
ЗАНЯТИЕ №14
Тема: Природа химической связи и строение химических соеди­
нений.
Цели занятия:
1. Формирование системного подхода к объяснению химической активно­
сти веществ, прогнозированию возможности и результата их взаимо­
действия на представлениях современной теории химической связи.
2. Уяснение студентами значения теории химической связи для дальней­
шего изучения химии элементов и других химических и специальных 
дисциплин.
3. Расширение и углубление теоретических представлений об образовании 
химической связи по методу валентных связей и применении их для 
практических целей.
К занятию необходимо:
1.ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы: типы химических 
связей и физико-химические свойства соединений с ковалентной, ионной и 
металлической связью. Экспериментальные характеристики связей: энер­
гия связи, длина, направленность. Экспериментальная кривая потенциаль­
ной энергии молекулы водорода (двухэлектронная химическая связь по 
Гейтлеру-Лондону на примере молекулы водорода). Энергия связи как 
сумма электростатической и обменной энергии взаимодействия электронов 
и ядер.
Описание молекул методом валентных связей (МВС). Донорно­
акцепторный механизм образования ковалентной связи. Максимальная ко­
валентность элемента (насыщаемость ковалентной связи) и её определение 
методом валентных связей. Направленность связи как следствие условия 
максимального перекрывания орбиталей. Образование а- и л-связей при 
перекрывании S-, р-, d-орбиталей. Кратность связи в методе валентных свя­
зей. Эффективные заряды атомов в молекулах.
Гибридизация атомных орбиталей. Устойчивость гибридизованных 
состояний различных атомов. Пространственное расположение атомов в 
молекулах. Характерные структуры трех-, четырех-, пяти- и шестиатомных 
молекул.
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2.ВЫ ПОЛНИТЬ задания №15-21 (см. вопросы для самоконтроля).
ЛИТЕРАТУРА:
[1] Лекционный материал;
[2] Глинка Н.Л. «Общая химия», 1980-88 гг., ni.IV, §§38-44, 46;
[3] Ахметов Н.С. «Общая и неорганическая химия», 1981г., часть 1,
раздел II, гл.1, 3, гл.4 (§§1, 2) или за 1988г., часть 1, раздел П, гл.1, 3, гл.4
(§§1,2);
[4] Карапетьянц М.Х., Дракин С.И. «Общая и неорганическая хи­
мия», 1981 г., гл.2, §§2.2, 2.4-2.6.
Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию:
1. Указать тип химической связи в следующих веществах: НС1, С12, Н20, 
SO,, NaF, NH3, S8, KC1, KH, C 02, CO.
2. Могут ли между двумя связанными атомами образоваться только к- 
связи (без образования о-связи)? Сколько a-связей может максимально 
образоваться между двумя связанными атомами?
3. Сколько о-связей и л-связей в молекулах N2, С 02, СО, F2, С2Н2?
4. Как изменяются энергия связи и длина связи с увеличением кратности 
связи между двумя атомами углерода в молекулах этана, этилена и аце­
тилена?
5. Объяснить, почему энергия двойной связи не равна удвоенной энергии 
одиночной связи, а энергия тройной связи не равна полуторной энергии 
двойной связи? Почему при взаимодействии этилена с галогенами или 
водородом в молекуле этилена происходит разрыв л-связи, а не о-связи?
6. Охарактеризовать валентные возможности атомов элементов 2 периода 
и указать максимальное число ковалентных связей, которое они могут 
образовать.
7. Какова максимальная ковалентность азота и фосфора? Почему при оди­
наковой конфигурации внешнего электронного слоя они различаются 
между собой по валентным возможностям? Может ли азот быть пяти­
ковалентным?
8. Определить ковалентность и степень окисления азота и фосфора в 
HN03, N2, H3N, N H/, н р о 3, PFj, H[PF6], Н3Р.
9. Почему для бора, азота и скандия наиболее характерна одинаковая ко­
валентность, равная трем?
10. Для каких элементов, имеющих валентные электронные конфигурации 
3s2p2, 4s2p’, 5s2p4, ós-p3 характерны переменная четная и переменная не­
четная валентности? Почему у большинства p-элементов с переменной 
валентностью её значение различается на два?
1 1.В какой из приведенных ниже молекул самая большая энергия связи и 
наибольшая длина связи: 0 2, N2, F2, Cl2, J2?
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12. Почему молекулы Н2 и О; обладают меньшей реакционной способно­
стью, чем атомы водорода и кислорода?
13. В каком ионе имеется ковалентная связь, образованная по донорно­
акцепторному механизму: N 03', S04:', С 032', NH4\  ОН', Н3+0, Р045 ?
14. Почему при высокой температуре валентность всех элементов умень­
шается? При низкой или высокой температуре могут существовать час­
тицы A1CI, CaCl, BeCl, NaCl?
15.Чем отличается понятие “степень окисления” атома от понятий «ва­
лентность», «эффективный заряд химически связанного атома», «заряд 
иона»? Сравнить их значения на примере следующих молекул и ионов: 
NH3, NH4\  n 2h4, HNOj, N 03', HC1, Cl'.
16. Расположите в порядке возрастания степени ионности связи:
1) Mg-Cl, Be-CI, B-CI;
2) H-CI, H-F, H-J.
17. Привести схему перекрывания электронных облаков при образовании 
молекул HBr, H2Se и F2. Укажите тип связи, а также степень окисления 
и валентность атомов.
18. Привести схему перекрывания гибридных и негибридных электронных 
облаков атома углерода с электронными облаками кислорода и хлора в 
молекулах С 02, СС14 и СО. Какова ковалентность углерода в этих со­
единениях?
19. Какие из приведенных ниже молекул будут полярными (подчеркнуть): 
С12, С 02, H2S, NH3, СН4, о2, CF4, Н20 , HF, Н2, н2о2, SC12?
20. Какой тип гибридизации электронных облаков центрального атома в 
молекулах BeF2, BF3, SiF4 и ионах [BeF4]2' [BF4]' и [SiF6]2'? Какую про­
странственную конфигурацию имеют эти частицы?
21. Укажите тип гибридизации валентных орбиталей фосфора в PF3, [РН4]+, 
PFS и [PF6]', а также ковалентность и степень окисления фосфора.
ЗАНЯТИЕ №15
Тема: Природа химической связи и строение химических соединений
(продолжение).
Цели занятия:
1. Расширение и углубление теоретических представлений об образовании 
химической связи по методу молекулярных орбиталей и преимуществе 
этого метода по сравнению с методом валентных связей.
2. Закрепление знаний о межмолекулярном взаимодействии и его природе.
3. Углубление знаний о механизме образования водородной связи и её ро­
ли в химии белков и живых организмов.
(>|
К занятию необходимо:
1.ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы: описание молекул 
методом молекулярных орбиталей (ММО). Связывающие, разрыхляющие 
и несвязывающие МО, их энергия и форма. Энергетические диаграммы 
МО. Заполнение МО электронами в молекулах, образованных атомами и 
ионами элементов 1-го и 2-го периодов ПСЭ. Кратность связи в ММО. Ме­
тод МО как теоретическая основа молекулярной спектроскопии.
Межмолекулярное взаимодействие и его природа. Ориентационное, 
индукционное и дисперсионное взаимодействия. Водородная связь и её 
разновидности. Биологическая роль водородной связи. Молекулярные 
комплексы и их роль в метаболических процессах.
г.выполнить задания №№2, 3, 5, 6, 8, 18 (см. вопросы для само­
контроля).
ЛИТЕРАТУРА:
[1] Лекционный материал;
[2] Глинка Н.Л. «Общая химия», 1980-88 гг., m.IV (§§45, 47); m.V 
(§§48, 49);
[3] Ахметов Н.С. «Общая и неорганическая химия», 1981г., часть 1, 
раздел II, гл.2 (§§1-3), гл.4 (§§3, 4) или за 1988г., часть 1, раздел П, гл.2 
(§§1-3), гл.4 (§§3,4);
[4] Карапетьянц М.Х., Дракин С.И. «Общая и неорганическая хи­
мия», 1981г., гл.2, §§2.5 и 2.8.
Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию:
1. Используя метод молекулярных орбиталей, рассмотреть возможность 
существования частиц Н2, Н2+, Н2', Не2, Не2\  0 2+, 0 2‘.
2. Составить энергетическую диаграмму распределения электронов по 
молекулярным орбиталям в молекулах 0 2, СО, N2 и N0, рассчитать по­
рядок связи (кратность связи) и охарактеризовать магнитные свойства 
молекул.
3. Как зависит энергия связи от количества электронов на связывающих и 
разрыхляющих молекулярных орбиталях? Используя метод молекуляр­
ных орбиталей, сравнить прочность связи в Н2, Н2' и Н2+.
4. Какие недостатки имеет метод валентных связей? В чем заключается 
преимущество метода молекулярных орбиталей по сравнению с мето­
дом валентных связей в описании многоцентровых связей?
5. Сколько связывающих и разрыхляющих молекулярных орбиталей обра­
зуются из 8 валентных атомных орбиталей двух атомов элемента 2 пе­
риода ПСЭ?
6. Используя метод молекулярных орбиталей, укажите, какая частица 
(0 2~', 0 2\  0 2°, 0 2+) будет наиболее прочней, а какая наименее прочной,
если в данном ряду этих частиц число разрыхляющих электронов в них
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монотонно уменьшается с 6 до 3, а число связывающих электронов во всех 
этих частицах одинаково и равно 8? Обоснуйте ответ, рассчитав кратность 
связи в каждой частице?
7. Используя метод молекулярных орбиталей, определите, какие частицы 
будут обладать парамагнитными свойствами: Н2, Н2+, Н2\  NO, F2, S2, 
0 2+, 0 22?
8. Между молекулами каких веществ возможно образование водородных 
связей: СН4, H2S, Н20 , NaH, СН3ОН, С6Н5ОН, СН3СООН, HF, HJ, С2Н4, 
H3P04, H2S04? Почему вода имеет более высокую температуру кипения, 
чем сероводород (H2S) и селеноводород (H2Se)?
9. От чего зависит дипольный момент химической связи? Какая из приве­
денных связей будет иметь наименьшее значение дипольного момента: 
Н-С1, H-F, CI-C1, -0-F1, NaH?
10. Может ли молекула, имеющая полярные ковалентные связи, в целом 
быть неполярной молекулой? Привести примеры неполярных молекул.
11. У каких из приведенных молекул, имеющих полярные ковалентные 
связи, дипольный момент равен нулю: С02, H2S, СН4, РН3, HJ, SiCl4, 
С2Н4, HF, S02, Н20?
12. Указать полярные и неполярные молекулы: СК 0 3, С2Н2, С2Н5ОН, С 02, 
СС14, NH3, HBr, CS2.
13. Почему молекулы NH3 и NF3, имеющие одинаковую пирамидальную 
форму, существенно различаются по величинам дипольных моментов 
(соответственно 0,49*10 29 Кл*м и 0,07*10'29 Кл*м)?
14. Исходя из теории межмолекулярного взаимодействия, объяснить, поче­
му хлор является газом при стандартных условиях, а йод является твер­
дым веществом?
15. Почему в гомологическом ряду углеводородов увеличиваются темпера­
туры кипения углеводородов с увеличением их молярной массы?
16. Между молекулами каких веществ возможно межмолекулярное ориен­
тационное взаимодействие: Cl2, HBr, S02, СН4, С 02, H2S, CH3OFl, SiCI4?
17.Объяснить, какое из веществ (F12t H2S, Н20, Br2, NaCl) будет иметь:
а) наибольшую температуру кипения;
б) наименьшую температуру кипения?
18. Расположите в порядке возрастания температуры кипения следующие 
вещества: Не, KF, H2Se, Н20, H2S, Н2Те?
19. Какое межмолекулярное взаимодействие осуществляется между моле­
кулами:
а) Н2 и 0 2;
б) Н20  и NH3;
в) NH3 и BF3;
г) HCI и НС1;
д) Н2 и Н20;
е) F1F и HF?
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20.Какие из перечисленных веществ при переходе из газообразного со­
стояния (CK, Na:, С;, Si. NaCI, NH,) в конденсированное состояние со­
храняют молекулярную структуру?
ЗАНЯТИЕ №16
Тема: Комплексные соединения.
Медико-биологическое значение темы: Комплексные соединения 
выполняют разнообразные биологические функции. Так, для жизнедея­
тельности человеческого организма уникальное значение имеет природ­
ный комплекс ионов железа с белком - гемоглобин, осуществляющий пе­
ренос кислорода от легких к тканям. В жизни растений огромную роль иг­
рает хлорофилл-комплексное соединение магния, благодаря которому рас­
тения превращают оксид углерода IV и воду в сложные органические ве­
щества (крахмал, сахар, и др.). Ион Cu2ł входит в состав нескольких важ­
ных ферментов - участников биологического окисления. Комплексные со­
единения кобальта значительно повышают интенсивность белкового обме­
на, регулируют состав крови. Металлсодержащие ферменты - это в подав­
ляющем большинстве комплексные соединения с высокой специфично­
стью ионов металлов, среди которых, кроме упомянутых выше, чаще дру­
гих встречаются ионы цинка, молибдена, марганца. В целом катионы поч­
ти всех металлов находятся в живых организмах в виде комплексных со­
единений.
Загрязнение окружающей среды соединениями элементов - тяжелых 
металлов: ртути, свинца, кадмия, хрома, никеля - может приводить к от­
равлению. Ядовитость или токсичность таких соединений во многих слу­
чаях объясняется тем, что эти ионы вытесняют ионы биогенных металлов 
(Fe, Zn, Cu, Со) из комплексов с биоорганическим лигандом (например, 
порфирином). Устойчивость образуемых при этом комплексных соедине­
ний обычно выше, они накапливаются в организме, в результате чего нор­
мальная жизнедеятельность организма нарушается и начинается токсикоз.
Комплексные соединения широко используются в медицинской 
практике. В виде комплексов с белками в организм вводят различные ме­
таллы (микроэлементы). Комплексные препараты платины используются 
как противораковые препараты. Необходимо учитывать, что эффектив­
ность многих лекарственных препаратов в организме изменяется, посколь­
ку они образуют прочные комплексы с белками крови.
Свойство ионов металлов образовывать прочные связи с серосодер­
жащими лигандами используется при подборе лекарств, применяемых при 
отравлениях. Такие лекарства имеют общее название антидоты. Например, 
унитиол широко используется при отравлении мышьяком, ртутью, кадми­
ем, свинцом, хромом, кобальтом и некоторыми радиоактивными элемен-
тами. В качестве антидотов используются в медицинской практике также 
комплексоны (этилендиаминтетрауксусная кислота - трилон А и ее на­
триевая соль - трилон Б). Действие комплексонов основывается на том, что 
выступая в роли лигандов они образуют более прочные комплексы с иона­
ми металлов, чем комплексы этих же ионов с серосодержащими группами 
белков, ферментов, аминокислот. Образующиеся комплексы в организме 
не разрушаются и легко выводятся через почки. Комплексоны использу­
ются также в качестве стабилизаторов при консервировании крови, для 
растворения камней в почках, печени и желчном пузыре.
Широко используются комплексоны для количественного определе­
ния катионов многих металлов, в том числе и биологических объектах 
(комплексонометрия). С сущностью этого метода и его возможностями Вы 
ознакомитесь при изучении темы "Основы количественного анализа".
Полученные на занятии знания будут использоваться при дальней­
шем изучении химии, фармакологии, терапии, токсикологии и др.
Цели занятия:
1. Углубление и закрепление знаний об основных положениях и законо­
мерностях химии комплексных соединений (КС), знакомство с биоло­
гической ролью и применением КС в фармации и медицине.
2. Развитие у студентов умений составлять формулы КС, записывать на­
звания и уравнения реакций с их участием, решать задачи с использова­
нием КС.
3. Приобретение практических навыков получения и исследования хими­
ческих свойств КС, закрепление правил работы в химической лаборато­
рии с бензолом и концентрированным раствором аммиака.
К занятию необходимо:
1. ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы: современное со­
держание понятия «комплексные соединения» (КС). Структура КС: цен­
тральный атом или комплексообразователь, лиганды, комплексный ион, 
внутренняя и внешняя сферы, координационное число центрального атома. 
Способность атомов различных элементов к комплексообразованию. При­
рода химической связи в КС. Понятие о жестких и мягких центральных и 
донорных атомах (кислотах и основаниях). Образование и диссоциация КС 
в растворах. Константы образования и нестойкости комплексов. Класси­
фикация и номенклатура КС. Комплексные кислоты, основания, соли. Пи- 
комплексы. Карбонилы металлов. Хелатные и макроциклические КС. Био­
логическая роль КС. Металлоферменты, понятие о строении их активных 
центров. Химические основы применения КС в фармации и медицине.
2. ВЫПОЛНИТЬ задания №6, 8, 13-17 (см. вопросы для самокон­
троля).
3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Комплексные соединения».
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ЛИТЕРАТУРА:
[1] Лекционный материал;
[2] Глинка Н.Л. «Общая химия», 1980-88 гг., гл.XVIII, §§203-208;
[3] Ахметов Н.С. «Общая и неорганическая химия», 1981г., часть 1, 
раздел II, гл.5 (§§1-3) или за 1988г., часть 1, раздел П, гл.5 (§§1-3);
[4] Карапетьянц М.Х., Дракин С.И. «Общая и неорганическая хи­
мия», 1981г., гл.2, §§2.7, с.116-122;
[5] Романцева Л.М. и др. «Сборник задач и упражнений по общей 
химии», 1980г., раздел 13, §§48-50.
Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию:
1. Определите степень окисления и к.ч. комплексообразователя, величину 
и знак заряда комплексных ионов в следующих КС: [CuCNH3)4]S04, 
K2[HgJ4], K[Ag(CN)2], [Co(NH3)4Br(H20)](N03), Na2[Zn(OH)4]. Назовите 
комплексные соединения.
2. Напишите координационные формулы следующих КС:
а) гексааммин(П)никеля хлорид,
б) натрия гексациано(Ш)феррат,
в) дихлороакватриаммин(Ш)хрома хлорид,
г) PtCl4*6NH3, PtCI4*5NH3, PtCl2,2NH3, PbJ2-2KJ, Mn(CN)2*2KCN.
3. Определите тип гибридизации валентных орбиталей центрального атома и 
пространственную форму комплексных ионов: [Ре(СЫ)6]ф, [Zn(NH3)4]~+, 
[Hg(CN)4f , [Cr(NH3)2(H20)4f ,  [Ag(CN)2]\ [AuCLJ, [Cu(NH3)4]2+.
4. Напишите уравнения ионизации в растворе следующих КС:
[Pt(NH3)6]Cl4, K[Au(CN)2Br2], (NH4)3[A1F6], K[Ag(CN)2],
[Cu(NH3)4](OH)2, [Fe(CO)5].
5. Какое основание является более сильным: [Cu(NH3)4](OH)2 или
Cu(OH)2? Какая кислота сильнее: HCN или H[Ag(CN)2]? Ответ объясни­
те. .
6. Напишите выражения констант нестойкости и констант образования 
следующих комплексных ионов:
а) [Ag(NH3)2] \
б) [Fe(CN)6]3\
в) [Cr(NH3)4Cl2]+,
г) [Co(NH3)5CI]2+,
д) [Ag(S20 3)2]3",
ж) [А1(ОН)6]3".
7. Составить молекулярное и ионное уравнения реакции взаимодействия 
нитрата серебра с хлоропентааммин(Ш)хрома хлоридом.
8. Напишите соответствующие уравнения реакций, с помощью которых 
можно получить:
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а) тетрааммин(П)меди сульфат, имея металлическую медь, кислоту и 
25%-ный водный раствор аммиака;
б) калия гексациано(П)феррат, имея металлическое железо, кислоту и 
калия цианид.
9. Что будет происходить при действии на комплексные соли K[Ag(CN)2] 
и [Ag(NH3)2]Cl растворов:
а) гидроксида калия,
б) иодида калия,
в) сульфида калия,
г) азотной кислоты,
д) калия хлорида?
Объясните происходящие явления и напишите уравнения протекающих 
реакций.
10. В каком направлении (прямом или обратном) будут преимущественно 
протекать реакции [Ag(NH3)2]+ + 2CN' <-* [Ag(CN)2]' + 2NH3 и 
[Ag(CN)2]‘ + 2N03‘ <-> [Ag(N03)2]‘ + 2CN\ если значения констант не­
стойкости увеличиваются в следующем ряду комплексов:
[Ag(N03) J  < [Ag(NH3)2]+ < [Ag(CN)2]"?
11 .Объясните, почему полученный по обменной реакции осадок AgCl рас­
творяется при добавлении аммиака, а осадок AgJ не растворяется при 
добавлении аммиака, но растворяется (как и AgCl) при добавлении рас­
твора KCN? Почему калия иодид осаждает серебро в виде AgJ из рас­
твора [Ag(NH3)2]N03, но не осаждает серебро из раствора K[Ag(CN)2] 
той же концентрации? При объяснении используйте таблицы констант 
нестойкости комплексов и произведения растворимости труднораство­
римых электролитов. Напишите уравнения протекающих реакций.
12.Определите молярные массы эквивалента комплексных солей: 
[Co(NH3)5J)J2, [Co(NH3)5CI]C12 и [Co(NH3)4C12]CI в реакциях с нитратом 
серебра. Напишите уравнения протекающих реакций.
13. Известны две комплексные соли кобальта, отвечающие эмпирическим 
формулам CoBrS04-5NH3 и CoBrS04*4NH3. Раствор первой соли обра­
зует осадок с ВаС12, но не образует осадка с AgN03. Раствор другой со­
ли, наоборот, образует осадок с AgN03, но не образует осадка с ВаС12. 
Напишите координационные формулы обеих комплексных солей и 
уравнения их ионизации на ионы.
14. Из растворов комплексных солей CoCl3’5NH, и CoCl3*4NH3 нитрат се-
2 Iребра осаждает в виде AgCl соответственно только -  и -  содержащих­
ся в них хлора. Напишите координационные формулы обеих комплекс­
ных солей и уравнения их ионизации на ионы.
15.На осаждение ионов СГ из раствора комплексной соли [Fe(H20)ć]CI3 из­
расходовано 40 мл 10%-ного раствора AgN03 (р = 1088 кг/м3). Какое 
количество соли содержалось в растворе?
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16. К раствору, содержащему 46,7 граммов комплексной соли состава 
CoCF,*4NH,, добавлен в избытке раствор AgN03. Масса осадка AgCI со­
ставила 28,7 i . Определите координационную формулу комплексной 
соли.
17. Константа нестойкости комплексного иона [Fe(CN)6]4’ при 25°С равна 
1*10‘24. Рассчитайте AG° процесса [Fe(CN)6]4' <-*• Fe‘+ + 6CN’ при 25°С. 
Как будет изменяться значение константы нестойкости комплекса при 
повышении температуры?
18. Водный раствор комплексного соединения состава Pt(S04)(0 H)2*4NH, 
при 25°С имеет pH = 7. Определите координационную формулу ком­
плексного соединения.
19. При действии на раствор, содержащий 0,1 моль соединения 
3NH4Cl*RuCl3, избытка щелочи (NaOFl или КОН) при нагревании выде­
лилось 6,72 л аммиака (у.н.). Определите координационную формулу 
комплексного соединения, запишите уравнение протекающей реакции.
Учебно-исследовательская работа (УИРС):
«Комплексные соединения»
Опыт 1. Получение и исследование комплексного соединения тетра- 
аммин(П)меди сульфата.
Выполнение работы. Поместить в две пробирки по 10 капель 1 н. 
раствора сульфата меди и добавить в одну из них 2 капли хлорида бария. 
На присутствие какого иона указывает выпавший осадок? Во вторую про­
бирку внести кусочек гранулированного олова и наблюдать выделение на 
его поверхности красноватого налета меди.
Получить комплексное соединение меди, для чего поместить в про­
бирку 15-16 капель раствора сульфата меди и по каплям добавлять 25%- 
ный раствор аммиака. Наблюдать растворение выпавшего вначале осадка 
сульфата-гидроксида меди и изменение цвета раствора при образовании 
комплексного сульфата тетрааммин(П)меди. Полученный раствор разде­
лить в две пробирки и провести те же два опыта, которые были проделаны 
с раствором сульфата меди. Выпадает ли осадок при добавлении хлорида 
бария? Выделяется ли медь на грануле олова?
Запись данных опыта. Написать уравнения всех проведенных реак­
ций. Есть ли различие в поведении сульфата меди и комплексной соли по 
отношению к каждому добавленному реактиву? Написать координацион­
ную формулу комплексной соли и уравнение электролитической диссо­
циации.
Опыт 2. Тетраиодомеркурат калия (демонстрационный опыт).
Выполнение работы. В две пробирки внести по 2-3 капли раствора 
нитрата ртути (П). Одну пробирку оставить в качестве контрольной, в дру­
гую добавить раствор иодида калия до полного растворения образующего-
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ся вначале оранжевого осадка иодида ртути (П). Испытать растворы в обе­
их пробирках на присутствие ионов Hg_t, добавив в каждую пробирку по 2 
капли раствора NaOH.
Запись данных опыта. Из какого раствора выпадает желтый осадок 
оксида ртути (П). Почему во второй пробирке при действии щелочи осадок 
не выпадает?
Написать уравнения проведенных реакций: образования иодида рту­
ти (П), взаимодействия иодида ртути с избытком иодида калия (координа­
ционное число иона Hg-+ равно четырем).
Написать уравнения электролитической диссоциации нитрата ртути 
(П) и полученной комплексной соли -  тетраиодо(П)меркурата калия 
K2[HgI4],
Опыт 3. Гидроксокомплексы цинка, алюминия и хрома (Ш).
Выполнение работы. В три пробирки поместить раздельно раство­
ры солей цинка, хрома (Ш) и алюминия и в каждую из них добавлять по 
каплям раствор щелочи. Наблюдать вначале выпадение осадков, а затем их 
растворение в избытке щелочи.
Запись данных опыта. Написать уравнения проделанных реакций, 
учитывая, что образуются растворимые гидроксокомплексы, содержащие 
ионы [Zn(OH)4]2', [Сг(ОН)6]3‘ и [А1(ОН)6]3'. Зная, что гидроксиды цинка, 
хрома и алюминия растворяются также в кислотах, указать, к какому типу 
гидроксидов они относятся.
Опыт 4. Внутрикомплексные соединения.
Выполнение работы. В 3 пробирки внести по 3 капли раствора хло­
рида железа (Ш). Одну оставить в качестве контрольной. В две другие до­
бавить по 3 капли раствора щелочи. К образовавшемуся осадку Fe(OH)3 в 
одну из них добавить 12-15 капель 2 н. щавелевой кислоты СООН-СООН, 
в другую -  столько же 2 н. лимонной кислоты
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В обе пробирки и в контрольную пробирку внести 1-2 капли 0,01 н. рас­
твора роданида калия или роданида аммония, который образует с ионами 
Fe3+ ярко окрашенный роданид железа Fe(SCN)3. Во всех ли пробирках на­
блюдается окрашивание?
Запись данных опыта. При растворении гидроксида железа (Ш) в 
щавелевой и лимонной кислотах образуются внутрикомплексные соедине­
ния, в которых карбоксильные группы кислот присоединяются к комплек- 
сообразователю. Для щавелевокислого комплекса формула имеет вид:
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Моно- или полидентатным лигандом является остаток щавелевой 
кислоты? Написать аналогично формулу лимоннокислого комплекса. Об­
ратить внимание на особую прочность внутрикомплексных соединений.
Опыт 5. Взаимодействие гексациано(П)феррата калия с сульфатом ме­
ди.
Выполнение работы. В пробирку к 4-5 каплям растворов сульфата 
меди добавить такой же объем раствора комплексной соли K4[Fe(CN)b], 
Отметить цвет образовавшегося осадка гексациано(П)феррата меди. Напи­
сать молекулярное и ионное уравнения реакции.
Опыт 6. Восстановление гексациано(Ш)феррата калия.
Выполнение работы. В пробирку внести 8-10 капель 0,1 н. раствора 
иодида калия, 6-8 капель 2 н. раствора хлороводородной кислоты и 5-6 ка­
пель бензола. Отметить, что бензол остается бесцветным. Добавить один 
микрошпатель кристаллов комплексной соли железа (Ш) K3[Fe(CN)6] и пе­
ремешать раствор стеклянной палочкой. По изменению окраски бензола 
убедиться в выделении свободного йода.
Запись данных опыта. Написать уравнение реакции взаимодейст­
вия гексациано(Ш)феррата калия с иодидом калия, учитывая, что 
K3[Fe(CN)6] переходит при этом в K4[Fe(CN)6]. (Кислоту в уравнение реак­
ции не вводить). Указать окислитель и восстановитель.
Опыт 7. Разрушение комплекса при осаждении комплексообразовате- 
ля.
Выполнение работы. В две пробирки с раствором сульфата меди 
добавить: в одну - раствор оксалата аммония, в другую -  сульфида аммо­
ния. Написать уравнения реакций и отметить цвета выпавших осадков. В 
двух других пробирках получить комплексное соединение меди, добавив к 
4-5 каплям 1 н. раствора CuS04 раствор аммиака до растворения выпа­
дающего вначале осадка основной соли меди. Отметить цвет полученного 
комплексного соединения. Написать уравнение реакции взаимодействия 
сульфата меди с аммиаком, учитывая, что координационное число меди 
равно четырем.
70
Испытать действие растворов оксалата аммония и сульфида аммония 
на полученный раствор комплексной соли меди. От действия какого реак­
тива выпадает осадок? На присутствие каких ионов в растворе комплекс­
ной соли указывает появление этого осадка? Добавить в пробирку, где вы­
пал осадок, еще 6-7 капель того же реактива и для ускорения коагуляции 
поместить пробирку в водяную баню, нагретую до кипения. Сохранилась 
ли в растворе окраска комплекса меди?
Запись данных опыта. Описать наблюдаемые явления. Ответить на 
поставленные по ходу работы вопросы. Написать уравнения проделанных 
реакций, уравнение электролитической диссоциации комплексной соли 
меди и её комплексного иона. Как влияет добавление (NH4)2S на диссоциа­
цию комплексного иона? Сравнить по таблице Приложения произведение 
растворимости соответствующих солей меди и объяснить, почему одна из 
них не выпадает в осадок из комплексного соединения.
Опыт 8. Двойные соли.
Выполнение работы. В трех пробирках приготовить раствор двой­
ной соли (NH4)2S04*FeS0 4*6H20  (соли Мора), внеся в каждую по 6-8 ка­
пель воды и по одному микрошпателю соли. В одну пробирку к раствору 
соли Мора добавить 5-6 капель раствора сульфида аммония, в другую -  
столько же раствора хлорида бария. Выпавший черный осадок представля­
ет собой сульфид железа (П). Отметить цвет осадков и написать ионные 
уравнения реакций их образования. На присутствие каких ионов в растворе 
двойной соли указывают эти реакции?
В третью пробирку добавить 7-8 капель 2 н. раствора NaOH и, укре­
пив в штативе, опустить ее в водяную баню, нагретую почти до кипения. 
Подержать над пробиркой красную лакмусовую бумажку, смоченную во­
дой. По изменению окраски лакмуса и по запаху определить, какой газ вы­
деляется из пробирки. Написать ионное уравнение протекающей реакции 
его образования. На присутствие каких ионов в растворе двойной соли 
указывает эта реакция?
Учитывая результаты опыта, написать уравнение электролитической 
диссоциации соли Мора.
Проверить действием раствора сульфида аммония, обнаруживаются 
ли ионы Fe~ł в растворе K4[Fe(CN)6]. Наблюдается ли выпадение черного 
осадка FeS? Почему?
Запись данных опыта. Описать наблюдаемые явления. Ответить на 
вопросы, поставленные по ходу работы, и написать уравнения соответст­
вующих реакций. Написать уравнение электролитической диссоциации 
K4[Fe(CN)6], Чем отличается электролитическая диссоциация двойной соли 
от диссоциации соли, содержащей устойчивый комплексный ион?
ЗАНЯТИЕ №17
Тема: Заключительное практическое занятие (зачетное).
Цели занятия:
1. Контроль, закрепление и систематизация знаний программного мате­
риала по общей химии.
2. Контроль умений и навыков обобщать теоретический материал и при­
менять теоретические знания для практических целей и решения задач.
3. Закрепление умений и навыков, логично и химически грамотно изла­
гать ответ на поставленные вопросы.
К занятию необходимо:
1. ПОВТОРИТЬ изученный на занятиях №2-16 программный мате­
риал.
2. ПОВТОРИТЬ решение типовых расчетных задач и упражнений к 
занятиям №2-16.
ЛИТЕРАТУРА: См. соответствующие пункты к занятиям №2-16. 
Примечание:
1. К сдаче зачета допускаются студенты, не имеющие задолженностей по 
занятиям.
2. Студент должен иметь тетрадь для лабораторно-практического занятий с 
оформленными протоколами работ.
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ВОПРОСЫ
ПО ОБЩЕЙ И НЕОРГАНИЧЕСКОЙ ХИМИИ 
ДЛЯ КУРСОВОГО ЭКЗАМЕНА
Общая химия
1. Поглощение и выделение энергии при химических превращениях. Внут­
ренняя энергия и энтальпия. Тепловой эффект реакции ДН°.
2. Закон Гесса и его применение для расчетов тепловых эффектов реакций 
с использованием стандартных тепловых эффектов образования ве­
ществ.
3. Энтропия как мера неупорядоченности системы. Уравнение Больцмана.
4. Энергия Гиббса как критерий самопроизвольного протекания процесса и 
термодинамическая устойчивость химических соединений.
5. Обратимые и необратимые по направлению химические реакции. Каче­
ственная характеристика состояния химического равновесия и его отли­
чие от кинетически заторможенного состояния системы.
6. Закон химического равновесия (закон действующих масс) и его сущ­
ность.
7. Константа равновесия и ее связь со стандартным изменением энергии 
Гиббса процесса. Определение направления протекания реакции по кон­
станте равновесия в зависимости от соотношения концентрации реаген­
тов.
8. Определение смещения химического равновесия при изменении условий 
на основании принципа Ле-Шателье.
9. Средняя и мгновенная скорость химической реакции. Зависимость ско­
рости химической реакции от концентрации реагирующих веществ.
10. Простые и сложные реакции. Факторы, влияющие на скорость химиче­
ских реакций в гомогенных и гетерогенных системах.
11. Зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ. 
Константа скорости реакции.
12. Зависимость скорости химической реакции от температуры. Уравнение 
Аррениуса. Энергия активации химической реакции.
13. Энергия активации каталитической реакции и сущность действия ката­
лизатора. Понятие о ферментативном катализе в биологических систе­
мах.
14. Учение о растворах. Основные определения: раствор, растворитель, 
растворимость. Растворы газообразных, жидких и твердых веществ.
15. Вода как один из наиболее распространенных растворителей в биосфе­
ре и химической технологии. Роль водных растворов в жизнедеятельно­
сти организмов.
16. Процесс растворения как физико-химическое явление. Термодинамика 
процесса растворения.
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17. Растворимость газов в жидкостях и ее зависимость От температуры и 
давления. Законы Генри, Генри-Дальтона. Влияние физико-химических 
свойств газа и растворителя. Зависимость растворимости газа от кон­
центрации электролита в растворе (закон Сеченова).
18. Понижение давления насыщенного пара растворителя над раствором 
(закон Рауля), повышение температуры кипения и повышение темпера­
туры замерзания (кристаллизации) растворов.
19. Осмос. Осмотическое давление растворов неэлектролитов и электроли­
тов. Закон Вант-Гоффа. Изотонический коэффициент. Гипо-, изо- и ги­
пертонические растворы. Роль осмоса и осмотического давления в био­
логических системах. Плазмолиз, Гемолиз, Тургор.
20. Состояние ионов в водных растворах. Гидратация. Аквакомплексы. 
Растворы слабых электролитов. Применение закона действующих масс 
к ионизации слабых электролитов. Константа ионизации.
21. Закон разбавления Оствальда. Ступенчатый характер ионизации сла­
бых электролитов. Смещение равновесия в растворах слабых электро­
литов.
22. Представления о теории сильных электролитов. Ионная сила раство­
ров, коэффициент активности и активность ионов сильных электроли­
тов в растворах.
23. Равновесие между раствором и осадком малорастворимого электроли­
та. Константа растворимости (произведение растворимости). Условия 
растворения и осаждения осадков.
24. Ионизация воды. Ионное произведение воды. Водородный показатель - 
pH; pH растворов сильных и слабых кислот и оснований.
25. Теории кислот и оснований (Аррениуса, Льюиса, Бренстеда и Лоури). 
Основные понятия: кислота, основание, протолитическая реакция, ки­
слотно-основные пары. Константа кислотности (Ка) и основности (Кв).
26. Процессы ионизации, нейтрализации, гидролиза с точки зрения раз­
личных теорий кислот и оснований.
27. Гидролиз катионов, анионов и совместный гидролиз. pH растворов 
гидролизующихся солей. Степень и константа гидролиза солей. Сме­
щение равновесия процесса гидролиза.
28. Амфотерные электролиты (амфолиты). Растворение амфотерных гид­
роксидов в сильных кислотах и основаниях.
29. Роль ионных, в том числе кислотно-основных, взаимодействий при ме­
таболизме лекарств, в анализе лекарственных препаратов, при приго­
товлении лекарственных смесей. Химическая несовместимость лекар­
ственных веществ.
30. Электронная теория окислительно-восстановительных реакций. Со­
пряженные пары окислитель-восстановитель. Влияние pH среды на на­
правление реакций окисления-восстановления и характер образующих­
ся продуктов. Роль ОВ процессов в метаболизме. Примеры.
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31. Окислительно-восстановительные свойства элементов и их соединений 
в зависимости от положения элементов в ПСЭ и степени окисления 
элементов в соединениях. ОВ двойственность. Примеры.
32. Окислительно-восстановительные потенциалы полуреакций (электрод­
ные потенциалы). Определение направления протекания ОВ реакций 
по разности стандартных потенциалов. Примеры.
33. Квантовый характер поглощения и излучения энергии атомами 
(Планк). Корпускулярно-волновой дуализм микрочастиц. Уравнение 
де-Бройля. Волновые свойства частиц и принцип неопределенности.
34. Характер движения электронов в атоме. Электронное облако. Волновая 
функция и представление об уравнении Шредингера.
35. Энергетические уровни электрона в атоме. Главное квантовое число. 
Орбитальное квантовое число. Форма S-, р-, d- орбиталей атома. Энер­
гетические подуровни электронов в атомах. Порядок возрастания энер­
гии подуровней.
36. Магнитное квантовое число и пространственная ориентация р- и d- ор­
биталей. Спиновое квантовое число.
37. Принцип Паули. Принцип наименьшей энергии. Правило Гунда. Элек­
тронные формулы и электронно-структурные схемы атомов. Основное, 
возбужденное и ионизированное состояние атомов.
38. Структура периодической системы элементов: периоды, группы, се­
мейства^-, р-, d-, f- классификация элементов (блоки). Длиннопериод­
ный и короткопериодный варианты системы.
39. Периодический характер изменения свойств атомов элементов: радиус, 
энергия ионизации, энергия сродства к электрону, относительная элек­
троотрицательность. Периодический характер изменения свойств про­
стых веществ, оксидов и водородных соединений элементов.
40.Экспериментальные характеристики химических связей: энергия, дли­
на, направленность, полярность. Экспериментальная кривая потенци­
альной энергии молекулы водорода (по Гейтлеру-Лондону).
41. Метод валентных связей. Двухэлектронная химическая связь на приме­
ре молекулы водорода. Обменный и донорно-акцепторный механизм 
образования связи. Кратность связи. Сигма и пи-связи и их образование 
при перекрывании S-, р -, d-орбиталей.
42. Пространственное строение молекул. Направленность ковалентной 
связи. Длины связей и валентные углы. Гибридизация атомных орбита- 
лей.
43. Полярность ковалентной связи. Применение относительных электроот­
рицательностей атомов для приближенной оценки полярности связи. 
Эффективные заряды атомов в молекулах. Полярные и неполярные мо­
лекулы.
44. Метод молекулярных орбиталей (ММО). Связывающие, разрыхляющие 
ММО. Заполнение МО электронами в молекулах, образованных атома­
ми и ионами 1-го и 2-го периодов ПСЭ. Кратность связи в ММО.
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45. Межмолекулярное взаимодействие и его природа. Энергия межмолеку­
лярного взаимодействия. Ориентационное, индукционное и дисперси­
онное взаимодействие.
46. Водородная связь и ее природа. Разновидности водородных связей. 
Биологическая роль водородной связи.
47. Современное содержание понятия «комплексные соединения». Струк­
тура комплексных соединений.
48. Природа химических связей в комплексных соединениях (метод ва­
лентных связей). Способность атомов различных элементов к образо­
ванию комплексных соединений. Понятие о жестких и мягких кислотах 
и основаниях в комплексных соединениях.
49. Образование и диссоциация комплексных соединений в растворах. 
Константы образования константы устойчивости и константы нестой­
кости.
50. Классификация и номенклатура комплексных соединений. Катионные 
и анионные комплексы. Комплексные кислоты, основания, соли. Кар­
бонилы металлов. Хелатные и макроциклические комплексные соеди­
нения.
51. Биологическая роль комплексных соединений. Металлоферменты. 
Понятие о строении их активных центров. Применение комплексных 
соединений в медицине и фармации.
Химия элементов
1. Водород. Особенности положения в периодической системе элементов. 
Типичные реакции с простыми и сложными веществами. Ион водорода 
и ион гидроксония. Вода, ее свойства. Аквакомплексы и кристаллогид­
раты. Получение чистой воды.
2. Водород пероксид. Получение, его КО и ОВ характеристика. Окисли­
тельно-восстановительная двойственность. Применение в медицине и 
фармации.
3. Элементы группы 1а (щелочные металлы). Общая характеристика, свой­
ства щелочных металлов. Оксиды и гидроксиды. Пероксиды и надпе- 
роксиды, их свойства.
4. Гидриды щелочных металлов, их свойства. Образование комплексных 
соединений ионами металлов 1а и На групп. Макроциклические ком­
плексы. Биологическая роль элементов групп 1а и 11а и применение их 
соединений в медицине и фармации.
5. Элементы группы Па. Общая характеристика, их свойства в сравнении 
со свойствами элементов 1а группы. Бериллий. Амфотерность гидрокси­
да, гидролиз солей. Фторобериллаты.
6. Магний. Магний оксид и гидроксид. Растворимость солей в воде. При­
менение в медицине. Ион магния как комплексообразователь. Хлоро­
филл.
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7. Элементы подгруппы кальция (щелочноземельные металлы). Общая ха­
рактеристика. Физикохимические свойства оксидов, гидроксидов, пе­
роксидов и солей. Сходство ионов кальция и стронция, изоморфное за­
мещение. Жесткость воды, методы устранения жесткости.
8. Химия d-элементов. Общая характеристика: переменные степени окис­
ления, образование комплексных соединений, окраска соединений. Вто­
ричная периодичность в семействах d- элементов. Лантаноидное сжатие.
9. Элементы группы YIb. Общая характеристика. Хром, его химическая ак­
тивность. Соединения хрома (II) и (III), их КО и ОВ характеристика. 
Амфотерность гидроксида хрома (III). Растворимость и гидролиз солей. 
Комплексные соединения хрома (III) и хрома (II).
10. Соединения хрома (YI). Хром (YI) оксид, хромовая и дихромовая ки­
слоты. Хроматы и дихроматы, равновесие в растворах. Окислительные 
свойства хроматов и дихроматов, зависимость от pH среды. Биологиче­
ское значение хрома и молибдена в организмах, применение их соеди­
нений в фармации (фармацевтический анализ).
11. Элементы группы YII в. Общая характеристика. Марганец, его химиче­
ская активность. Свойства оксида и гидроксида марганца (II). Соли мар­
ганца (II), растворимость и гидролиз. Комплексные соединения марган­
ца (II) и марганца (III).
12. Марганца (IY) оксид. Кислотно-основные и окислительно­
восстановительные свойства, влияние pH. Соединения марганца (YI): 
манганаты, их образование, термическая устойчивость, диспропорцио­
нирование в растворах и условия стабилизации. Окислительно­
восстановительные свойства соединений марганца (YI).
13. Соединения марганца (YII) - оксид, марганцовая кислота, пермангана­
ты, КО и ОВ свойства, продукты восстановления при различных значе­
ниях pH растворов. Термическое разложение. Использование сильных 
окислительных свойств калий перманганата в качестве антисептическо­
го средства в медицине и в фармацевтическом анализе.
14. Элементы группы YIIIb. Общая характеристика группы. Железо. Хи­
мическая активность. Оксиды, гидроксиды и соли железа (II) и (III). Рас­
творимость, устойчивость, гидролиз, окислительно-восстановительные 
свойства.
15. Комплексные соединения железа, их получение с различными лиганда­
ми. Макроциклические комплексы: гемоглобин и железосодержащие 
ферменты. Ферраты, получение и окислительные свойства. Применение 
железа и железосодержащих препаратов в медицине и фармации.
16. Кобальт и никель. Химическая активность. Важнейшие соединения ко­
бальта (II), кобальта (III) и никеля (II). КО и ОВ свойства. Образование 
комплексных соединений. Реакция Чугаева. Кобальт и никель как мик­
роэлементы. (Кофермент-В|2).
17. Элементы группы IB. Общая характеристика группы. Физические и 
химические свойства простых веществ. Комплексные соединения меди
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(I) и (II). Химические основы применения соединений меди в медици­
не.
18. Соединения меди (I) и (II), их КО и ОВ характеристика, способность к 
комплексообразованию. Комплексные соединения меди (II) с аммиа­
ком, аминокислотами, многоатомными спиртами.
19. Серебро, химическая активность. Важнейшие соединения серебра (I), 
их свойства. Растворимые и нерастворимые соли, их получение, свой­
ства. Способность к комплексообразованию.
20. Комплексные соединения серебра с различными лигандами (с аммиа­
ком, галогенидами, тиосульфат-ионами), их получение. Химические 
основы применения соединений серебра в качестве лечебных препара­
тов и в фармацевтическом анализе.
21. Золото. Соединения золота (I) и золота (III), их КО и ОВ характеристи­
ки, способность к комплексообразованию. Применение в медицине и 
фармации.
22. Элементы группы И В. Общая характеристика. Цинк, химическая ак­
тивность. Амфотерность гидроксида. Соли, их растворимость, гидро­
лиз. Комплексные соединения цинка. Цинкосодержащие ферменты.
23. Ртуть. Общая характеристика, пониженная химическая активность про­
стого вещества, ковалентность образуемых связей с мягкими лиганда­
ми, образование связи между атомами ртути. Окисление ртути серой и 
азотной кислотой. Соединения ртути (I). Химические основы примене­
ния соединений ртути в медицине и фармации.
24. Соединения ртути (I) и (II), их КО и ОВ характеристика, способность 
ртути (I) и ртути (II) к комплексообразованию. Химизм токсичного 
действия соединений кадмия и ртути.
25. Элементы группы III А, общая характеристика. Электронная дефицит­
ность и ее влияние на свойства элементов и их соединений. Бор, его ха­
рактеристика. Соединения бора с водородом, особенности стереохимии 
и природы связи. Бориды.
26. Галиды бора, гидролиз и комплексообразование. Борный ангидрид и 
борная кислота. Бораты. Полимерные борат-ионы. Натрий тетраборат. 
Эфиры борной кислоты. Биологическая роль бора. Антисептические 
свойства борной кислоты и буры.
27. Алюминий. Общая характеристика. Амфотерность гидроксида. Алю­
минаты. Комплексные соединения. Соли, их свойства. Галиды. Алю­
миний гидрид и аланаты. Квасцы.Физико-химические основы приме­
нения алюминия в медицине и фармации.
28. Элементы группы IVa. Общая характеристика. Углерод. Валентные со­
стояния и аллотропические модификация углерода. Активированный 
уголь. Карбиды. Гидролиз карбидов. Биологическая роль углерода. 
Химические основы использования неорганических соединений угле­
рода в медицине и фармации.
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29. Соединения углерода (IV): оксид, стереохимия и природа связи; равно­
весие в водном растворе. Угольная кислота, карбонаты и гидрокарбо­
наты, гидролиз и термическое разложение.
30. Соединения углерода с галогенами и серой. Углерод (IV)- хлорид, уг­
лерод (IV)- оксидихлорид (фосген), фреоны, сероуглерод и тиокарбона- 
ты. Цианаты и тиоцианаты. Физико-химические свойства, применение.
31. Кремний. Общая характеристика. Силициды. Соединения с водородом. 
Окисление и гидролиз. Тетрафторид и тетрахлорид кремния, гидролиз. 
Г ексафторосиликаты.
32. Кислородные соединения кремния. Кремний (IV) оксид. Силикагель. 
Кремниевая кислота. Силикаты. Растворимость и гидролиз. Кремний- 
органические соединения. Силиконы и силоксаны. Использование в 
медицине соединений кремния.
33. Элементы подгруппы германия. Общая характеристика. Соединения с 
галогенами (ЭГ2, ЭГД Оксиды ЭО и Э02, их свойства. Оксид свинца 
(IV) как сильный окислитель.
34. Химия олова и свинца. Амфотерность гидроксидов. Соли олова и 
свинца. Окислительно-восстановительные реакции в растворах. Хи­
мизм токсического действия соединений свинца. Применение в меди­
цине свинецсодержащих препаратов (свинца (II) ацетат, свинца (II) ок­
сид).
35. Элементы группы YA. Общая характеристика. Азот, фосфор, мышьяк 
в организме, их биологическая роль. Азот. Многообразие соединений с 
различными степенями окисления азота. Причина малой химической 
активности диазота. Нитриды и амиды, их гидролиз.
36. Аммиак, КО и ОВ характеристика, реакции замещения. Аммиакаты. 
Ион аммония и его соли, кислотные свойства, термическое разложение. 
Гидразин и гидроксиламин, КО и ОВ характеристика. Азотистоводо­
родная кислота и азиды. Применение аммиака в медицине и фармации.
37. Соединения азота с положительными степенями окисления. Оксиды. 
Способы получения, КО и ОВ свойства. Азотистая кислота и нитри­
ты.КО и ОВ свойства. Азотная кислота и нитраты. КО и ОВ характери­
стика. «Царская водка». Применение оксида азота (1), нитрита натрия в 
медицине и фармации.
38. Фосфор. Общая характеристика. Простые вещества и их химическая
активность. Фосфиды. Фосфин. Сравнение с соответствующими со­
единениями азота. Галиды, их гидролиз. Оксиды фосфора.
39. Фосфорноватистая и фосфористые кислоты, строение молекул, КО и 
ОВ свойства. Ортофосфорная кислота и ее соли. Производные фос­
форной кислоты в живых организмах. Дифосфорная кислота. Мета- 
фосфорные кислоты. Производная фосфорной кислоты в живых орга­
низмах.
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40. Элементы подгруппы мышьяка. Обшая характеристика. Соединения с 
отрицательными степенями окисления. Гидриды. Определение мышь­
яка по методу Марша.
41. Оксиды и галиды мышьяка, их реакции с водой. Мышьяксодержащие 
кислоты. Арсенаты и арсениты. Окислительно-восстановительные 
свойства соединений мышьяка. Применение оксидов и солей мышьяка 
в медицине и фармации.
42. Соли катионов сурьмы (111) и висмута (III), их гидролиз. Сурьмяная 
кислота и ее соли. Висмутаты. Неустойчивость соединений висмута 
(Y). Применение соединений сурьмы и висмута в медицине и фарма­
ции.
43. Кислород, озон; строение молекул. Сравнительная химическая актив­
ность. Озониды. Реакция озона с растворами иодидов. Химические 
основы применения озона и дикислорода, а также соединений кисло­
рода в медицине и фармации.
44. Элементы группы Y1A. Общая характеристика. Сера, ее аллотропия и 
физикохимические свойства. Способность к образованию полиатом- 
ных молекул. Сероводород и сульфиды. Их кислотные и восстанови­
тельные свойства. Биологическая роль серы. Применение серы и ее 
соединений в медицине и фармации.
45. Соединения серы (1Y); оксид, хлорид. Оксодихлорид, сернистая ки­
слота, сульфиты и водородсульфиты. Их КО и ОВ свойства. Взаимо­
действие сульфитов с серой с образованием тиосульфатов. Свойства 
тиосульфатов: реакция с кислотами, окислителями (в том числе с ди- 
динодом), катионами - комплексообразователями. Политионаты, 
строение и свойства.
46. Соединения серы (Y1): оксид, гексафторид, диоксидихлорид, серная 
кислота и сульфаты; КО и ОВ свойства. Олеум. Дисерная (пиросер- 
ная) кислота. Пероксомоно- и пероксодисерная кислота и соли. Окис­
лительные свойства пероксосульфатов.
47. Селен и-теллур. Общая характеристика. КО и ОВ свойства-водород­
ных соединений и их солей. Оксиды и кислоты, их КО и ОВ свойства 
(в сравнении с подобными соединениями серы). Биологическая роль 
селена.
48. Элементы группы YI1A (галогены). Общая характеристика. Особые 
свойства фтора. Простые вещества, их химическая активность. Со­
единения галогенов с водородом. Кислотно-основные и окислительно­
восстановительные свойства. Ионы галогенов как лиганды в ком­
плексных соединениях.
49. Галогены в положительных степенях окисления. Соединения с кисло­
родом и друг с другом. Реакция галогенов с водой и водными раство­
рами щелочей. Кислородные кислоты хлора и их соли.
50. Изменение кислотных и окислительных свойств кислородных кислот 
галогенов и их солей в зависимости от степени окисления галогена.
Хлорная известь. Хлораты, броматы, йодаты. Биологическая роль 
фтора, хлора, брома, иода и их соединений в медицине и в фармации.
51. Учение В.И. Вернадского о биосфере и биохимии. Понятие о биоген­
ных элементах. Макро- и микроэлементы окружающей среды и в ор­
ганизме человека. Человек и биосфера. Связь эндемических заболева­
ний с особенностями биохимических провинций. Химизация и вопро­
сы экологии.
